■/ 


fT- ■ ^ 


• 


. -t: 


K 


ê 


\ 


'ï 


i 


V* 


t 


CHIMIE  MODERNE 


\ 


20869. — PARIS.  TYPOGRAPHIE  LAHURE 
Rue  de  Fleurus,  9 


LEÇONS  ÉLÉMENTAIRES 

* 

DE 

CHIMIE  MODERNE 


PAR 


M.  AD.  WÜRTZ 

MEMBRE  DE  l’iN.STITUT 

DOYEN  HONORAIRE  ET  PROFESSEUR  DE  CHIMIE  DE  LA  FACULTÉ  DE  MÉDECINE  DE  PARIS 
MEMBRE  ne  l’académie  de  MÉDECINE,  ETC.,  ETC. 


QUATRIÈME  ÉDITION,  REVUE  ET  AUGMENTÉE 

AVEC  132  FIGURES  DANS  LE  TEXTE 


PARIS 

G.  AIASSON,  ÉDITEUR 

LlBFIAiriE  DE  l’aCADÉMIE  DE  MÉDECINE 
120,  BOULEVARD  SAINT-GERMAIN 

M DCCC  LXXIX 

Tous  droits  réservés. 

■ 


WELLCO^^-  l^’STITUTE 
Lü 

Coll. 

w<='’MOmec 

Call 

No. 

J 

ai 


AVERTISSEMENT 


Les  éditions  de  ce  petit  livre  se  succèdent  rapidement, 
bien  que  les  doctrines  qu’il  expose  et  la  méthode  qu’il  essaye 
de  propager  soient  bannies  de  l’enseignement  officiel.  A quel- 
ques exceptions  près,  ce  dernier  a maintenu  le  cadre  et  l’es- 
prit des  programmes  tracés  il  y a trente  ans.  Exprimant  l’état 
de  la  science  à cette  époque  déjà  lointaine,  ces  programmes, 
d’ailleurs  bien  rédigés,  ont  besoin  d’être  modifiés  aujour- 
d’hui. Dans  tous  les  pays  de  l’Europe,  excepté  dans  le  nôtre, 
on  a tenu  compte,  pour  l’enseignement  élémentaire  delà  chi- 
mie, des  progrès  accomplis  de  nos  jours,  dans  toutes  les  par- 
ties de  cette  science.  Les  idées  qui  se  sont  fait  jour  sur  la 
constitution  des  composés  organiques  et  sur  le  mode  de  com- 
binaison de  leurs  éléments,  ont  été  étendues  aux  cornDina!® 
sons  minérales  elles-mêmes,  et  ont  cimenté  l’alliance  entre 
la  chimie  minérale  et  la  chimie  organique.  A la  base  de  c(\s 
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idées,  se  trouve  une  hypothèse  célèbre,  celle  des  atomes,  hy- 
pothèse conçue  dans  l’antiquité,  renouvelée  dans  les  temps 
modernes  et  à laquelle  les  découvertes  qui  ont  constitué  la 
chimie  à la  fin  du  dernier  siècle,  ont  donné,  au  commence- 
ment du  nôtre,  une  expression  nouvelle  et  une  forme  précise. 
Elle  s’applique  avec  un  égal  bonheur  à l’explication  des  phé- 
nomènes chimiques  tels  qu’ils  nous  apparaissent  aujourd’hui, 
et  à rinterprétation  des  faits  concernant  les  divers  états 
de  la  matière  et  les  changements ‘que  lui  font  éprouver  les 
agents  physiques.  La  théorie  des  atomes  sert  donc  de  lien 
entre  la  chimie  et  la  physique,  les  deux  sciences  qui  s’oc- 
cupent de  la  conslitution  de  la  matière.  Elle  a été  exposée 
dans  cet  ouvrage  sous  une  forme  élémentaire  et  constitue  en 
quelque  sorte  le  fil  conducteur  qui  guide  le  lecteur  à travers 
la  variété  de  tous  les  phénomènes  chimiques  et  l’apparente 
complication  de  quelques-uns.  Elle  n’est  qu’une  hypothèse, 
mais  elle  offre  un  caractère  de  simplicité  et  de  généralité  qui 
lui  assurent  la  vraisemblance  et  par  conséquent  l’autorité,  et 
qui  en  ont  fait  un  instrument  des  plus  efficaces  pour  la  dé- 
couverte des  vérités  scientifiques  et  pour  l’amélioration  des 
méthodes  d’enseignement.  Au  reste,  il  importe  de  ne  pas 
considérer  comme  solidaires  cette  hypothèse  et  la  notation 
qu’on  nomme  atomique  : cette  dernière  prend  sa  source 
dans  les  faits  ; elle  est  fondée  sur  une  interprétation  ra- 
lioiinelle  des  lois  de  volumes  et  des  lois  physiques  con- 
cernant les  chaloni's  spécifiques  et  1 isomorphisme. 

Une  expérience  déjà  longue  nous  a prouvé  la  solidité  des 
méthodes  et  des  programmes  ainsi  modifiés,  et  tous  ceux  qui 
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voudront  les  appliquer  avec  connaissance  de  cause  et  sans 
parti  pris  partageront  bientôt,  nous  en  avons  la  confiance, 
notre  propre  conviction. 

Dans  cette  troisième  édition,  nous  avons  eu  soin  d’indi- 
quer un  grand  nombre  de  faits  dont  la  science  s’est  enrichie 
récemment  : on  trouvera  particulièrement  quelques  additions 
au  chapitre  qui  traite  des  combinaisons  aromatiques,  et  au- 
quel, tout  en  restant  dans  les  données  élémentaires,  on  a 
donné  une  extension  que  semblait  commander  l’importance 
de  ces  combinaisons,  au  double  point  de  vue  de  la  théorie  et 
des  applications  industrielles. 

AD.  WURTZ. 

Paris,  1®'  février  1875. 


La  quatrième  édition  de  ces  leçons  contient  diverses  additions  qui 
ne  sont  pas  sans  importance.  En  chimie  minérale , on  a décrit  l’acide 
persulfurique  et  on  a donné  quelques  indications  sommaires  sur  le  gal- 
lium et  sur  l’indium.  En  chimie  organique,  on  a introduit  des  considé- 
rations sur  l'isomérie  dans  les  carbures  d’hydrogène,  les  alcools  et  les 
acides  de  la  série  grasse,  et  on  a développé  l’histoire  des  combinai- 
sons aromatiques. 


Paris,  1"  juillet  1878. 
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INTRODUCTION 

Notions  générales  sur  les  actions  physiques  et  les  actions  chimiques.  — Corps 
simples,  corps  composés.  — Comîiinaison  — Différence  entre  la  combinaison 
et  le  mélange.  — Force  chimique  ou  affinité.  — Cohésion.  — Circonstances 
qui  favorisent  les  combinaisons  chimiques.  — Dliénomènes  qui  les  accom- 
pagnent. — Décomposition. 

Les  objets  matériels  qui  nous  entourent,  nous  frappent  par  leur 
diversité  infinie.  Chacun  sait  distinguer  le  soufre  du  charbon,  le 
cristal  de  roche  du 'silex,  le  fer  du  cuivre,  l’eau  de  l’esprit-de-vin, 
le  bois  de  l’ivoire.  Tout  le  monde  sait  que  ces  corps  diffèrent,  non- 
seulement  par  leur  forme,  leur  densité,  leur  structure,  mais  encore 
par  leur  substance  même.  Ils  différent  aussi  par  les  changements 
qu'ils  peuvent  éprouver.  Approchez-les  du  feu,  ils  recevront  d’une 
manière  trè.s-diverse  l’impression  de  la  chaleur.  D’abord,  ils 
s’échaufferont  plus  ou  moins  rapidement,  et  transmettront  la  cha- 
leur plus  ou  moins  vite  à travers  leur  propre  matière.  Vous  ne 
pouvez  tenir  à la  main,  par  une  de  ses  extrémités,  un  petit  bar- 
reau de  fer  dont  l’autre  extrémité  est  rougie  au  feu  ; vous  le  ferez 
impunément  avec  un  cylindre  de  charbon  de  bois  placé  dans  les 
mêmes  conditions.  Communiquez  de  la  chaleur  à l’eau,  elle  se 
résoudra  en  vapeur  ; enlevez-lui  de  la  chaleur,  elle  se  i)rcndra  en 
glace,  si  le  rel'roidissement  est  suffisant.  Mais  si  intense  que  soit  ce 
dernier,  fesprit-de-vin  ne  se  congèlera  jamais.  Roulez  une  pierre 
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d’aimant  dans  la  limaille  de  fer,  celle-ci  s’attachera  en  aigrettes 
qui  hérisseront  les  deux  extrémités.  La  limaille  de  cuivre,  au 
contraire,  sera  indifférente  à l’action  de  l’aimant. 

Le  cristal  de  roche  se  laisse  traverser  par  la  lumière,  le  silex  est 
opaque. 

Ces  deux  derniers  corps  sont  inaltérables  au  feu.  On  peut  les 
faire  rougir  dans  un  brasier  ardent,  mais  lorsque  la  chaleur  se 
sera  dissipée,  on  les  retrouvera  avec  leurs  qualités  premières.  Il 
n’en  sera  pas  de  même  avec  le  charbon  du  foyer.  Ce  corps  semble 
disparaître  par  l’effet  de  la  combustion,  et  ne  laisse  qu’une  pin- 
cée de  cendres.  Mais  il  n’a  point  été  détruit,  et  sa  substance  se 
retrouve  tout  entière  dans  un  air  particulier,  produit  de  la  com- 
bustion. Comme  le  charbon,  le  soufre  est  combustible,  et  se  con- 
vertit, en  brûlant,  en  un  gaz  dont  l’odeur  suffocante  est  connue  de 
tout  le  monde. 

Ce  charbon,  ce  soufre  n’éprouvent  aucune  altération  lorsqu’on 
les  expose  à l’air  humide  ; il  n’en  est  pas  de  même  du  fer.  Dans 
le  sein  d’une  atmosphère  humide,  ce  métal  ne  tarde  pas  à éprou- 
ver un  changement  frappant  et  durable.  Sa  surface  se  couvre  de 
rouille  et  celle-ci  n’est  plus  du  fer. 

Du  bois,  des  feuilles  qui  tombent  et  séjournent  sur  le  sol  hu- 
mide, se  consument  lentement  et  disparaissent  dans  le  cours  des 
saisons. 

Tous  ces  changements,  tous  ces  iihéiiomènes  se  passent  journel- 
lement sous  nos  yeux  et  sont  familiers  à chacun  de  nous.  En  les 
comparant,  on  découvre  entre  eux  dès  différences  frappantes.  En 
effet,  parmi  ces  changements  qu’éprouvent  les  corps  qui  nous 
entourent,  les  uns  sont  passagers  et  n’affectent  point  la  nature 
même  de  ces  corps.  Ils  sont  le  résultat  de  forces  qui  agissent  à 
distance  et  qui,  lorsqu’elles  cessent  d’agir,  laissent  le  corps  dans 
son  état  primitif.  Le  fer  est  attiré  par  l’aimant  avant  que  le  con- 
tact soit  établi,  et  lorsqu’il  est  soumis  à l’action  magnétique*  il 
attire  à son  tour  le  fer  doux  : sous  rinHuence  de  l’aimant,  le  fer 
est  devenu  aimant  lui-même  ; mais  il  perd  immédiatement  cette 
propriété  lorsqu’on  l’éloigne  de  l’aimant,  et,  de  plus,  ce  change- 
ment momentané  dans  ses  propriétés  ne  lui  a fait  subir  aucune  ‘ 
altération  dans  sa  nature  intime.  Tel  nous  l’avons  employé,  tel 
nous  le  retrouvons  après  l’expérience. 

De  même  le  cristal  de  roche,  lorsqu’il  transmet  un  faisceau  de 
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lumière,  n’éprouve  aucune  modificalioii  dans  sa  substance  même. 
Enlevez  à la  vapeur  d’eau  la  chaleur  que  vous  lui  avez  commu- 
niquée, vous  retrouverez  l’eau  liquide  avec  toutes  ses  propriétés. 
Restituez  à la  glace  la  chaleur  qu’elle  a perdue  en  se  formant, 
cette  même  eau  sera  régénérée.  C’est  là  le  propre  des  actions  phy- 
siques. Elles  font  éprouver  aux  corps  des  modifications  plus  on 
moins  profondes,  plus  ou  moins  durables,  mais  qui  u’affectcnt 
jamais  leur  nature  intime. 

Mais  le  fer  qui  se  rouille  éprouve  dans  ses  qualités,  dans  sa 
substance,  un  changement  complet  et  durable.  La  rouille  n’est 
plus  du  fer.  Vainement  chercherait-on  à en  isoler  ce  métal  par 
les  moyens  mécaniques,  ou  à le  découvrir  en  armant  l’œil  des 
instruments  les  plus  grossissants.  Le  métal  a disparu  comme  tel  : 
il  a éprouvé  une  transformation  complète  ; il  est  devenu  un  autre 
corps.  En  effet,  il  a attiré  un  des  éléments  de  l’air,  l’oxygène;  il 
a fixé,  de  plus,  l’humidité  atmosphérique.  Ces  derniers  corps, 
qui  diffèrent  du  fer  par  leur  substance,  se  sont  intimement  unis 
à ce  métal  lui-même,  et  le  résultat  de  cette  union,  de  cette  com- 
binaison, comme  on  dit,  est  un  nouveau  corps,  la  rouille  ou  ^ 


oxyde  de  fer  hydraté.  Ici  l’altération  est  profonde,  le  changement 
est  durable  : la  nature  même  du  corps  en  est  affectée.  Voilà  ce  qui 
caractérise  les  actions  chimiques. 

De  même,  lorsque  le  charbon  et  le  soufre  brûlent  dans  l’air,  ils 
en  attirent  l’oxygène  et  se  combinent  avec  lui  de  manière  à former 
deux  nouveaux  corps,  qu’on  nomme  acide  carbonique  et  acide 
sulfureux. 

Précisons  par  des  expériences  ces  phénomènes  familiers  à tout 
le  monde. 

Expérience.  J’ai  là  un  ballon  [fuj.  1)  rempli  de  cet  air  particu- 
lier, qui  est  un  des  éléments  de  l’atmosphère  et  qui  est  éminem- 
ment propre  à entretenir  la  combustion;  j’y  plonge  un  mor- 
ceau de  charbon  allumé  par  un  bout,  et  aussitôt  vous  voyez  ce 
charbon  resplendir  d’une  vive  lumière.  La  combinaison  est 
très-active,  et  le  charbon  se  consume  rapidement.  Mais  voici  que 
la  lumière  pâlit,  la  combustion  va  cesser,  le  charbon  s’éleint;  c’est 
que  l’oxygène  est  consommé  ou  à peu  prés,  cl  le  ballon  est  rempli 
maintenant  d’une  autre  espèce  d’air,  qui  n’est  plus  l’oxygène, 
bien  qu’il  renferme  cet  oxygène.  Il  renferme  aussi  la  matière  du 
charbon  qui  a disparu,  et  ces  deux  corps  se  sont  intimement 
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unis,  de  manière  à former  un  nouveau  corps,  qui  est  l’acide  carbo- 
nique. Celui-ci  n’est  plus  propre  à entretenir  la  combustion;  bien 
plus,  il  éteint  les  corps  enflammés.  C’est  donc  un  corps  doué  de 
propriétés  nouvelles;  il  s’est  formé  en  vertu  d’une  action  chi- 
mique. 


Expérience.  Voici  un  autre  flacon  rempli  d’oxygéne  {fig  2),  nous 
y plongeons  une  coupelle  remplie  de  soufre  fondu  et  enflammé. 
Voyez- celte  belle  flamme  bleue.  En  brûlant  dans  l’oxygène  avec 
une  si  grande  énergie,  le  soufre  s’unit  inlimenient  à ce  gaz,  et 
forme  avec  lui  un  nouveau  corps  qu’on  noninie  acide  sulfureux 
anhydre.  C’est  un  gaz  suffocant  qui  éteint  les  corps  en  combustion. 
Il  rougit  et  décolore  ensuite  cette  liqueur  bleue  que  je  verse  dans 
le  flacon  et  qui  est  la  teinture  de  tournesol.  Ce  sont  là  des 
propriétés  spéciales  et  qui  n’appartiennent  point  à l’oxygène 
primitivement  contenu  dans  le  flacon.  Elles  caractérisent  le  nou- 
veau corps,  résultat  de  la  combinaison  du  soufre  avec  l’oxygéne 
et  formé  en  vertu  d’une  action  chimique. 

Le  charbon,  le  soufre,  l’oxygène  sont  des  corps  simples  ou 
élémenls.  Un  les  qualifie  ainsi  parce  qu’on  ne  peut  retirer  de 
chacun  d’eux  qu’une  seule  espèce  de  matière.  Mais  lorsque  le  char- 
bon, en  brûlant,  s’est  uni  à l’o-xygène,  l’acide  carbonique  qui  résulte 
de  cette  union  renferme  deux  espèces  de  matière,  le  charbon  et 
l’oxygène  ; et  ces  deux  élémenls  y sont  unis  d’une  manière  tellement 
intime  que  le  coi  ps  qui  les  renferme  tous  deux  ne  ressemble  ni  au 
charbon  ni  à l’oxygène  : il  est  doué  de  propriétés  nouvelles  qui  ne 
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rappellent  en  rien  celles  des  éléments  qui  le  constituent.  C’est  une 
nouvelle  substance  enfin,  un  corps  composé  formé  par  la  combinai- 
son de  la  matière  du  charbon  avec  la  matière  de  l’oxygène.  Voilà 
encore  une  action  chimique. 

Résumant  ce  qui  précède,  nous  pourrons  donner  de  la  chimie  la 
définition  suivante  : Cette  science  étudie  les  actions  intimes  que  les 
corps  exercent  les  uns  sur  les  autres  et  qui,  en  modifiant  leur  na- 
ture, donnent  lieu  à un  changement  complet  et  durable  de  leurs 
propriétés. 

On  peut  réduire  le  fer  en  limaille  très-fine.  Qu’on  môle  cette 
limaille  avec  du  soufre  réduit  lui-même  en  une  poussière  ténue, 
le  mélange,  s’il  est  suffisamment  intime,  n’offrira  plus  ni  la  couleur 
jaune  citron  du  soufre,  ni  la  couleur  gris  noir  du  fer  très-divisé. 
Néanmoins  on  n’a  pu  réussir  à former  ainsi  une  substance  homo- 
gène. En  effet,  qu’on  l’examine  à la  loupe,  on  y reconnaîtra  les  par- 
ticules du  fer  disséminées,  mais  non  confondues  avec  la  poussière 
du  soufre.  A l’aide  d’un  aimant,  on  pourra  les  extraire.  D’un  autre 
côté,  si  l’on  jette  le  tout  dans  l’eau,  elles  vont  se  précipiter  au  fond 
les  premières,  tandis  que  les  particules  plus  légères  du  soufre  de- 
meurent en  suspension.  Ainsi,  après  avoir  trituré  le  soufre  et  la 
limaille  de  fer,  non-  seulement  on  peut  les  reconnaître  l'un  et  l’autre 
dans  la  masse,  maïs  les  séparer  de  nouveau  par  des  moyens  mécani- 
ques. Ici  il  n’y  a pas  eu  action  chimique,  il  y a eu  simple  mélange. 
Mais  qu’on  chauffe  ce  mélange,  on  verra  d’abord  le  soufre  fondre, 
puis  la  masse  noircir  et  entrer  elle-même  en  fusion,  si  la  tenipé- 
rature  est  suffisamment  élevée.  Après  le  refroidissement,  elle  est 
parfaitement  homogène,  et  l’on  ne  peut  y reconnaître  ni  le  fer  ni 
le  soufre.  Tous  deux  ont  disparu  comme  tels,  et  à leur  place  ou 
trouve  une  substance  douée  de  propriétés  nouvelles,  savoir  : le  sul- 
fure de  fer. 

ils  ont  disparu,  mais  leur  substance  ne  s’est  point  perdue.  Eu 
effet,  on  peut  prouver  par  l’expérience  que  le  poids  du  fer  sulfuré 
qui  s’est  produit  est  exactement  égal  à la  somme  des  poids  du  fer  et 
du  soufre.  La  matière  pondérable  du  fer  s’est  dniic  ajoutée  à la  ma- 
tière pondérable  du  soufreeta  contracté  avec  elle  une  union  telle- 
ment intime,  qu’il  en  est  résulté  un  nouveau  corps  dont  les  parti- 
cules les  plus  petites  sont  parfaitement  semblables  à elles-mêmes  et 
à la  masse  tout  entière.  Cet  exemple  et  mille  autres  que  nous  pour- 
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rions  citer  sont  de  nature  à prouver  que  lorsque  deux  corps  se  com- 
binent, il  n’y  a ni  perte  ni  création  de  matière.  Le  résultat  de  la 
combinaison,  c’est-à-dire  le  corps  composé,  renferme  toute  la  sub- 
stance pondérable,  et  rien  que  la  substance  pondérable  des  corps 
composants.  C’est  là  un  caractère  essentiel  de  la  combinaison  chi- 
mique. 

On  nomme  affinité  la  force  qui  préside  aux  combinaisons  chimi- 
ques. Il  importe  de  la  distinguer  d’une  autre  force  qui  est  souvent 
en  conflit  avec  elle  et  qui  est  la  cohésion. 

Pour  réduire  en  poudre  une  substance  solide  telle  que  la  pyrite  ou 
fer  sulfuré,  il  est  nécessaire  de  vaincre  la  résistance  que  les  particules 
de  la  masse  offrent  à leur  séparation.  Cette  résistance  est  due  à une 
attraction  spéciale  qui  sollicite  et  maintient  en  rapport  les  particules 
homogènes  du  fer  sulfuré  comme  de  tous  les  corps  solides.  C’est  la 
cohésion.  Les  particules  que  cette  force  rive  les  unes  aux  autres  ne 
sont  point  seulement  ces  parcelles  ténues,  mais  encore  visibles  à l’œil 
nu  ou  à la  loupe,  dont  se  compose  la  poussière  la  plus  fine  d’un  corps 
solide.  Ces  parcelles  offrent  encore  une  étendue  que  nous  pouvons 
mesurer;  elles  doivent  être  considérées  comme  de  petites  masses 
pour  ainsi  dire  indivisibles  par  les  moyens  mécaniques  dont  nous 
disposons,  mais  formées  en  réalité  par  des  particules  plus  petites. 
Ces  dernières  particules  d’un  corps  solide  qui  sont  agrégées  par  la 
cohésion  se  nomment  molécules.  Elles  ne  sont  pas  immédiatement 
en  contact  les  unesi  avec  les  autres.  Dans  une  masse  parfaitement 
compact-e  et  homogène,  telle  que  la  pyrite,  les  molécules  ne  se  tou- 
L-lient  pas.  Elles  laissent  entre  elles  des  iiilervalles  considérables  par 
rapport  à l’étendue  réelle  de  la  molécule.  Et  ici  nous  faisons  abs- 
traction de  la  porosité,  c’est-à-dire  des  lacunes  accidentelles  qui  for- 
ment les  pores  visibles.  Nous  parlons  de.;  lacunes,  des  espaces  qui 
séparent  les  molécules  d’un  corps  solide,  homogène  et  compacte. 
Les  physiciens  ont  été  conduits  de  plus  à admettre  que,  même  dans 
im  corps  solide,  ces  molécules  ne  sont  pas  parfaitement  immobiles, 
mais  qu’elles  exécutent  des  mouvements  vibratoires  dans  les  espaces 
qui  les  séparent,  tout  en  gardant  leurs  pos  tions  relatives. 

Chauffons  un  corps  solide  : une  partie  de  1 1 chaleur  sera  employée 
à en  élever  la  température,  une  autre  partL',  servira  à augmenter 
l’écartement  qui  existe  entre  les  molécules  : le  corps  va  se  dilater 
en  s’échauffant.  Mais  les  distances  entre  les  molécules  augmentant 
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par  l’action  de  la  chaleur  et  par  l’effet  de  la  dilatation,  nécessaire- 
ment les  attractions  moléculaires  iront  s’affaiblissant.  La  cohésion 
va  diminuer.  Et  si  nous  continuons  à chauffer,  elle  pourra  diminuer 
au  point  que  les  molécules  qu’elle  maintenait  jusqu’alors  dans  des 
positions  déterminées,  pourront  glisser,  rouler  librement  les  unes 
autour  des  autres  : le  corps  solide  entrera  en  fusion  ; il  est  devenu 
liquide.  L’état  liquide  est  produit  par  la  diminution  de  la  cohésion, 
et  caractérisé  par  une  plus  grande  mobilité  des  molécules. 

Mais  si  nous  continuons  à chauffer  le  corps  liquide,  la  chaleur 
ajoutée  pourra  produire  à un  moment  donné,  un  écartement  tel 
entre  les  molécules,  qu’affranchies  désormais  de  toute  attraction 
mutuelle,  elles  deviendront  complètement  indépendantes  les  unes 
des  autres.  C’est  ce  qui  caractérise  l’état  gazeux. 

Nous  dirons  donc  que  la  cohésion  est  considérable  dans  les  corps 
solides,  très-peu  énergique  dans  les  liquides,  nulle  dans  les  gaz,  et 
nous  venons  de  voir  que  la  chaleur,  en  faisant  éprouver  à un  corps 
donné  des  changements  d’état,  peut  diminuer  et  même  abolir  cette 
force  physique. 

La  force  chimique  ou  l’affinité  est  à la  fois  plus  intime  et  plus 
puissante.  Elle  modifie  les  molécules  elles-mêmes.  Elle  met  en  rap- 
port intime  des  substances  hétérogènes,  et  de  ce  conflit  elle  fait  sor- 
tir de  nouvelles  molécules.  Précisons  par  les  exemples  déjà  cités,  le 
sens  de  cette  proposition  importante. 

Nous  avons  mis  en  contact  le  soufre  avec  le  fer,  et  de  leur  action 
réciproque,  secondée  par  la  chaleur,  est  sorti  un  nouveau  corps,  le 
sulfure  de  fer.  Nous  savons  qu’une  masse  de  soufre,  si  petite  que 
nous  puissions  l’obtenir,  est  formée  par  un  ensemble  de  molécules 
agrégées  parla  cohésion  et  parfaitement  homogènes.  Dans  chacune 
d’elles  nous  ne  trouvons  qu’une  seule  espèce  de  matière.  Il  en  est 
de  même  du  fer  : les  molécules  de  ce  métal  sont  parfaitement  ho- 
mogènes. Le  soufre  et  le  fer  sont  des  corps  simples. 

Considérons  maintenant  le  sulfure  de  fer  qui  résulte  de  leur  com- 
binaison. Ce  corps  est  formé  de  même,  dans  ses  moindres  particules, 
par  un  ensemble  de  molécules  agrégées  par  la  cohésion,  parfaite- 
ment semblables  à elles-mêmes,  mais  non  pas  homogènes,  car  dans 
chacune  d’elles  nous  distinguons  deux  espèces  de  matières  ; du  sou- 
fre et  du  fer. 

On  n’admet  pas  que  dans  la  molécule  elle-même  ces  matières 
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soient  confondues,  et  que  la  combinaison  du  soufre  avec  le  fer  ait 
pour  effet  une  pénétralion  tellement  intime  des  deux  corps  qu’elle 
les  fasse  disparaître  run  et  l’autre,  pour  ne  laisser  qu’un  mélange 
homogène.  On  pense,  au  contraire,  que  la  combinaison  résulte  delà 
juxtaposition  de  deux  masses  infiniment  petites,  mais  possédant 
chacune  une  étendue  réelle  et  un  poids  constant. 

Ces  petites  masses  que  nulle  force  chimique  ou  physique  ne  sau- 
rait diviser  davantage,  constituent  les  atomes.  Dans  chaque  molé- 
cule de  sulfure  de  fer  il  existe  deux  de  ces  masses,  l’une  de  soufre, 
l’autre  de  fer.  Cet  atome  de  soufre  et  cet  atome  de  fer  sont  rivés  l’un 
à l’autre,  mais  non  confondus  par  la  force  chimique.  Et  lorsque  le 
soufre  se  combine  avec  le  fer,  ce  sont  les  atomes  du  premier  corps 
qui  se  précipitent  sur  ceux  du  fer,  et  c’est  l’aflinité  qui  les  met  en 
mouvement  les  uns  et  les  autres. 

Lorsque  ces  atomes  se  séparent  de  nouveau,  on  dit  que  le  sulfure 
de  fer  se  décompose.  Lorsqu’il  attire  les  atomes  d’un  autre  corps, 
on  dit  qu’il  se  combine  avec  ce  corps. 

Supposons  que  le  sulfure  de  fer  reste  longtemps  exposé  à l’air 
humide.  Sa  surface  finira  par  se  couvrir  d’efllorescences  formées 
par  une  matière  saline.  11  atlire,  dans  ce  cas,  un  des  éléments  de 
l’air,  l’oxygène,  avec  lequel  il  se  combine  pour  former  le  vitriol  vert 
ou  sulfate  de  fer. 

Les  molécules  d’oxygène,  sur  lesquelies  la  cohésion  n’a  aucune 
prise,  le  corps  étant  gazeux,  sont  formées  chacune  de  deux  atomes, 
mais  ces  atomes  sont  de  même  nature  ; les  molécules  de  sulfure  de 
fer,  au  contraire,  sont  formées  chacune  de  deux  atomes  hétéro- 
gènes, un  de  soufre  et  un  de  fer.  Ces  derniers  attirent  quatre  atonies 
d’oxygène,  qui  constituent  deux  molécules  de  ce  gaz.  Et  ces  atomes 
d’oxygène  se  groupent  autour  de  l’atome  de  soufre  et  de  l'atome  de 
fer,  formant  avec  eux  une  seule  et  meme  molécule  plus  complexe 
que  la  molécule  primitive  de  sulfure  de  fer,  car  elle  renferme  en 
plus  quatre  atonies  d’oxygène. 

1 molécule  1 molécule  1 molécule 

sullure  de  1er.  d’oxygène.  d’oxygène 


fi.xe 
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Il  en  rfsulle  : 


1 molécule 
de  sulfate  de  fer/ 


On  voit  donc,  par  ce  qui  précède,  que  les  mots  molécule  et 
atome  sont  loin  d’être  synonymes.  Les  molécules  cliimiques  consti- 
tuent un  tout  dont  les  atomes  forment  les  parties,  et  ces  atomes  y 
sont  unis  par  l’affinité.  Dans  les  figures  précédentes,  cet  échange 
d’affinités  entre  les  atomes  est  indiqué  par  des  traits  d’union. 

« On  a comparé  avec  raison  ces  molécules  chimiques  à des  édifices  : 
les  atomes  en  constituent  les  matériaux,  et  l’on  conçoit  que  de  tels 
édifices  moléculaires  diffèrent  entre  eux  d’après  la  nature,  le  nom- 
bre et  l’arrangement  des  atomes,  c’est-à-dire  des  matériaux  qui  les 
composent. 

Un  édifice  peut  é(re  augmenté  par  l’addition  de  nouvelles  parties  : 
il  peut  être  diminué  ou  détruit.  De  môme  une  molécule  chimique 
peut  grandir  par  l’annexion  de  nouveaux  atomes  ou  s’amoindrir 
par  suite  de  la  séparation  de  quelques-uns  de  ceux  qu’elle  renfer- 
mait. Dans  le  premier  cas,  il  y a combinaison,  dans  le  second  décom- 
position. 

Considérons  de  plus  près  ces  phénomènes  de  combinaison  et  de 
décomposition. 

La  combmaison  entre  deux  corps  résultant  de  l’action  réciproque 
de  leurs  atomes,  et  ayant  pour  effet  un  changement  dans  la  nature 
même  des  molécules,  il  est  évident  qu’elle  ne  })eut  s’effectuer  qu’à 
la  condition  que  ces  atomes,  et  par  conséquent  les  molécules  qui 
les  renferment,  soient  mis  en  contact  intime  ou,  en  termes  plus 
précis,  que  les  molécules  de  l’uu  des  corps  entrent  dans  la  sphèie 
d’action  des  molécules  de  l’autre  corps.  Et  cette  sphère  d’action  est 
fort  limitée,  car  l’affinité  ou  l’attraction  élective  entre  les  atomes 
ne  s’exerce  qu’à  des  distances  infiniment  petites. 

Il  en  résulte  que  l’affinité  est  souvent  gênée  par  la  cohésion  qui 
maintient  en  rapport  les  molécules  d’un  corps  solide.  Ces  deux  forces 
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sont  quelquefois  en  lutte,  et  pour  que  la  première  l’emporte,  il  faut 
que  l’autre  cède.  Pour  réveiller  ou  pour  stimuler  l’affinité  entre  deux 
corps,  il  est  donc  nécessaire  de  diminuer  leur  cohésion.  A cette  con- 
dition* les  molécules  pourront  entrer  dans  leurs  sphères  d’action 
réciproques  et  les  atomes  de  l’un  attirer  ceux  de  l’autre. 

On  a vu,  par  une  des  expériences  précédemment  citées,  que  pour 
combiner  le  fer  avec  le  soufre,  il  était  nécessaire  d’élever  la  tempé- 
rature. Or  la  chaleur,  en  fondant  le  soufre,  diminue  sa  cohésion,  et, 
mobilisant  ses  molécules,  les  met  en  contact  plus  intime  avec  celles 
du  fer.  Aussitôt  l’action  chimique  commence. 

Au  lieu  de  chaufferie  soufre  et  le  fer  pour  déterminer  l’action  chi- 
mique, je  puis  me  contenter  d’humecter  le  mélange  avec  de  l’eau.  Par 
l’intermédiaire  de  ce  liquide,  les  particules  du  soufre  et  du  fer  se 
soudent  les  unes  aux  autres  et  se  mettent  en  rapport  plus  intime. 
A plus  forte  raison  peut-on  favoriser  l’action  chimique  entre  deux 
corps  solides  en  dissolvant  ces  derniers  dans  Peau  et  en  mêlant  en- 
suite les  solutions.  Dissous,  ils  ont  pris  eux-mêmes  la  forme  liquide 
et  ont  perdu  leur  cohésion  en  grande  partie.  Les  anciens  avaient 
compris  rinfiuence  de  l’état  liquide  sur  les  réactions,  et  disaient, 
en  l’exagérant  : Corpora  non  agunt  nisi  soluta. 

Si  l’état  liquide  favorise  les  réactions,  il  s’en  faut  cependant  qu’il 
les  détermine  toujours.  Des  liquides  ou  même  des  gaz,  après  avoir 
été  mélangés,  ont  souvent  besoin  du  secours  de  la  chaleur  pour 
réagir  les  uns  sur  les  autres. 

Expérience.  Voici  dans  cette  éprouvette  {fig.  3)  deux  gaz,  l’oxy- 
gène et  l’hydrogène,  mélangés  l’im  à l’autre  dans  les  proportions 
d’un  volume  du  premier  pour  deux  volumes  du  second.  Bien  que 
le  mélange  soit  parfaitement  homogène  et  très-intime,  et  que  la 
cohésion  entre  les  molécules  gazeuses  soit  nulle,  on  n’observe  entre 
elles  aucune  action.  M ds  sitôt  que  je  chauffe  le  mélange  en  appro- 
chant de  l’orifice  de  l’éprouvette  une  bougie  allumée,  la  combinaison 
s’effectue  avec  énergie.  Une  explosion  se  fait  entendre  : les  deux  gaz 
se  sont  unis  pour  former  de  l’eau.  Dans  cette  circonstance  la  chaleur 
a déterminé  la  combinaison,  eu  augmentant  l’intensité  des  mouve- 
ments qui  animent  les  molécules  de  chaque  gaz  et  en  amenant  les 
unes  dans  les  sphères  d’action  des  autres. 

L’étincelle  électrique  produit  le  même  effet,  et  elle  agit  probable- 
ment par  la  chaleur  qu’elle  communique  au  mélange.  En  faisant  pas- 
ser une  étincelle  à travers  un  mélange  de  deux  volumes  d’hydrogéiic 
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el  d’un  volume  d’oxygène,  on  détermine  de  même  la  combinaison 
des  deux  gaz. 

Plus  rarement  les  combinaisons  sont  produites  par  l’action  de  la 
Imiière. 


Fig.  3. 


Qu’on  remplisse  un  petit  flacon  d’un  mélange  de  volumes  égaux 
de  gaz  chlore  et  de  gaz  hydrogène,  et  qu’on  lance  ce  flacon  dans  l’air 
de  manière  qu’il  soit  frappé  par  les  rayons  directs  du  soleil,  la  com- 
binaison des  deux  gaz  aura  lieu  instantanément  et  avec  explosion. 

Telles  sont  quelques-unes  des  conditions  qui  déterminent  ou 
favorisent  les  combinaisons  chimiques.  Étudions  maintenant  les 
circonstances  qui  accompagnent  ces  phénomènes. 

Expérience.  Du  soufre  est  forlement  chauffé  dans  un  petit  ballon 
de  telle  sorte  qu’il  entre  en  él)ullilion.  On  y jette  du  cuivre  en  tour- 
nure, et  l’on  observe  aussitôt  une  vive  incandescence.  Elle  est  pro- 
duite par  la  combinaison  des  deux  corps. 

En  se  consumant  dans  l’oxygène,  le  charbon,  le  soufre,  le  phos- 
phore répandent  une  vive  clarté.  Leur  combinaison  avec  ce  gaz 
donne  lieu  à un  dégagement  de  chaleur  lumineuse. 

Lorsqu’un  corps  combustible  quelconque  bi  ûle  à l’air,  la  chaleur 
et  la  lumière  éclatent  par  le  fait  de  la  combinaison  de  ce  corps  avec 
l’oxygène,  un  des  éléments  de  l’air.  En  général,  toutes  les  combi- 
naisons chimiques  donnent  lieu  à une  production  de  chaleur,  et  cette 
chaleur  est  plus  ou  moins  intense;  dans  quelques  cas  elle  est  lu 
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mineuse,  le  plus  souvent  elle  est  obscure,  quelquefois  elle  est  à 
peine  sensible. 

Si  la  chaleur  intervient  comme  cause  déterminante  d’une  foule  de 
combinaisons,  si  elle  éclate  ensuite  par  l’effet  de  la  combinaison 
même,  elle  peut  encore  jouer  un  aulre  rôle  dans  les  réactions  chi- 
miques. Au  lieu  de  favoriser  les  combinaisons,  elle  peut  les  défaire 
en  séparant  des  atomes  qui  s’étaient  unis. 

Exposé  à l’air,  à la  température  ordinaire,  le  mercure  conserve 
indéfiniment  sa  surface  brillante.  Mais  lorsqu’on  le  porte  à une  tem- 
pérature voisine  de  son  point  d’ébullition,  il  attire  lentement  l’oxy- 
gène de  l’air  et  se  couvre  d’une  poussière  rouge  orangé,  qui  est  de 
l’oxyde  de  mercure.  Ici  la  chaleur  a aidé  à la  formation  d’une  com- 
binaison. 

Que  l’on  chauffe  maintenant  cette  poussière  dans  une  petite  cor- 
nue, à une  température  voisine  du  rouge,  elle  va  se  résoudre  de 
nouveau  en  mercure  qui  apparaîtra  en  gouttelettes  sur  la  voûte  de 
la  cornue  et  en  oxygène  qu’on  pourra  recueillir. 

Une  chaleur  plus  intense  a donc  défait  la  combinaison  qui  s’était 
formée  à une  température  moins  élevée  : elle  a provoqué  une  dé- 
composition. 

Elle  agit  ainsi  dans  un  grand  nombre  de  cas.  On  dit  qu’une  com- 
binaison se  décompose  lorsque  les  éléments  qu’elle  renferme  se  sé- 
parent les  uns  des  autres. 

L’étincelle  électrique  peut  opérer  de  telles  séparations  lorsqu’elle 
éclate  dans  les  gaz  composés.  Qu’on  fasse  passer  une  série  d’étin- 
celles électriques  à travers  le  gaz  ammoniac,  celui-ci  va  se  décom- 
poser, c’est-à-dire  se  résoudre  en  ses  deux  éléments  : azote  et  hy- 
drogène. 

De  même  le  courant  de  la  pile  décompose  un  (rés-grand  nombre 
de  combinaisons  chimiques  dont  les  éléments  se  séparent  pour  se 
rendre,  chacun  de  son  côté,  aux  deux  pôles  de  la  pile.  L’action  dé- 
composante que  la  pile  exerce  sur  les  combinaisons  chimiques  a été 
découverte  au  commencement  de  ce  siècle  par  Nicholson  et  Carliste. 
Les  premiers,  ces  physiciens  ont  décomposé  l’eau  par  le  courant 
voltaïque. 

Enfin  la  lumière  elle-même  peut  décomposer  certains  corps.  Parmi 
ces  derniers,  il  faut  noter  un  grand  nombre  de  composés  d’argent. 
On  sait  que  l’art  du  photographe  est  fondé  sur  l’action  décompo- 
sante que  la  lumière  exerce  sur  quelques-unes  de  ces  combinaisons. 
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Il  est  un  genre  de  décompositions  qu’il  nous  importe  de  considé- 
rer avec  attention.  Ce  sont  les  décompositions  provoquées  par  l’in- 
tervention d’affinités  plus  puissantes  que  celles  qui  maintiennent 
réunis  les  éléments  d’un  corps  composé. 

Nous  chauffons  du  cuivre  à l’air;  il  attire  l’oxygène  et  se  convertit 
en  une  poudre  noire,  combinaison  de  cuivre  et  d’oxygène  qu’on 
nomme  oxyde  de  cuivre.  L’affinité  des  deux  corps  est  considérable 
et  réciproque;  nous  ne  pouvons  la  vaincre  par  l’action  de  la  chaleur 
seule,  si  élevée  que  soit  la  température  à laquelle  nous  exposions 
l’oxyde  formé.  Les  atomes  de  cuivre  demeurent  intimement  unis 
aux  atomes  d’oxygène.  Mais  chauffons  maintenant  cet  oxyde  de  cui- 
vre, après  l’avoir  mêlé  avec  du  charbon  en  poudre.  Il  arrivera  un 
moment  où  l’affinité  du  charbon  pour  l’oxygène  va  l’emporter,  sur 
l’affinité  du  cuivre  pour  l’oxygène.  Les  atomes  de  ce  dernier  corps, 
abandonnant  ceux  du  cuivre,  vont  se  porter  sur  les  atomes  de  char- 
bon, formant  ainsi  une  nouvelle  combinaison,  l’acide  carbonique, 
qui  se  dégage  à l’état  de  gaz.  Ici  il  y a à la  fois  décomposition  et 
combinaison.  Les  molécules  d’oxyde  de  cuivre  se  décomposent;  les 
molécules  d’acide  carbonique  se  forment. 

Rien  ne  se  crée  dans  les  combinaisons,  rien  ne  se  perd  dans  les 
décompositions.  Dans  l’expérience  précédente,  il  n’est  resté  que  du 
cuivre;  le  charbon  et  l’oxygène  ont  disparU;  mais  leur  substance 
ne  s’est  point  perdue.  Toute  la  matière  pondérable  du  charbon  se 
trouve  combinée  à toute  la  matière  pondérable  de  l’oxygène  dans  le 
produit  de  leur  combinaison,  l’acide  carbonique,  de  telle  sorte  que 
le  poids  de  celui-ci,  ajouté  au  poids  du  cuivre,  représente  exacte- 
ment le  poids  de  l’oxyde  de  cuivre  et  celui  du  charbon. 

Expérience.  Mais  reprenon:-  l’oxyde  mercurique  dont  nous  avons 
montré  la  décomposition  par  la  chaleur,  plaçons-le  dans, un  tube  et 
dirigeons  dans  ce  tube  un  courant  de  gaz  chlorhydrique,  qui  est  un 
composé  de  chlore  et  d’hydrogène  {fig.  4).  Une  réaction  énergique 
s’accomplit  aussitôt.  La  poudre  rouge  orangé  se  convertit  en  une 
poudre  blanche  cristalline,  et  le  tout  s’échauffe  fortement.  En  même 
temps  une  petite  quantité  de  liquide  se  condense  dans  la  boule.  C’est 
de  l’eau,  et  la  poudre  blancheTormée  est  du  chlorure  mercurique, 
combinaison  de  mercure  avec  le  chlore.  L’acide  chlorhydrique  a 
donc  converti  l’oxyde  mercurique  en  chlorure  mercurique.  Le  mer- 
cure, d’abord  uni  à l’oxygène,  s’est  combiné  avec  le  chlore.  Mais 
qu’est  devenu  l’oxygène?  11  s’est  porté  sur  l’hydrogène  de  l’acide 
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chlorhydrique,  pour  former  de  l’eau.  Remarquez  que  nous  avons 
mis  en  présence  deux  corps  composés,  savoir  : 

L’oxycle  mercurique, 

L’acide  chlorhydrique, 

et  que  de  leur  réaction  réciproque  sont  sortis  deux  nouveaux  com- 
posés, savoir  : 

Le  chlorure  mercurique, 

L’eau  ou  oxyde  d’hydrogène. 

Cette  réaction  a donc  donné  lieu  à un  échange  d’éléments.  Le 
mercure  de  l’oxyde  mercurique  s’est  porté  sur  le  chlore  de  l’acide 
chlorhydrique,  et  l’oxygéne,  qui  a abandonné  le  mercure,  s’est  uni  à 
l’hydrogène  qui  a abandonné  le  chlore.  La  réaction  a été  aussi  facile 


Fig.  4. 


qu’énergique,  grâce  à l’interventioif  de  deux  affinités.  En  effet,  l’af- 
fiiiité  du  chlore  pour  le  mercure  a été  secondée  pur  celle  de  l’hy- 
drogéne  pour  l’oxygcne.  Deux  molécules  se  sont  décomposées,  deux 
nouvelles  molécules  se  sont  constituées  en  vertu  d’un  échange  d’a- 
tomes qu’on  peut  représenter  de  la  manière  suivante  ; 
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AVANT  LA  RÉACTION. 

Mercure  + O.'cygéne  = Oxyde  mercurique. 
Hydrogène  -+-  Chlore  = Acide  chlorhydrique. 


PENDANT  LA  RÉACTION’. 


Hydrogène  Chlore 


après  la  RÉACTION’. 

Mercure  -i-  Chlore  = Chlorure  mercurique. 

Hydrogène  -+-  Oxygène  = Eau. 

De  telles  réactions,  caractérisées  par  un  échange  d’atomes,  se 
nomment  doubles  décomposilions.  Ce  sont  de  beaucoup  les  plus  fré- 
quentes en  chimie. 

Les  exemples  que  nous  avons  cités  dans  les  pages  précédentes  et 
que  nous  avons  appuyés  sur  des  expériences  faciles  à saisir  et  à ré- 
péter, suffisent  pour  donner  une  idée  des  phénomènes  chimiques. 
Nous  avons  vu  comment,  au  contact  de  deux  corps  hétérogènes,  cette 
attraction  élective  qu’on  nomme  affinité  et  qui  met  en  mouvement 
les  dernières  parlicules  des  corps,  est  enjeu  pour  produire  soit  des 
v>umbinaisons,  soit  des  décompositions;  nous  avons  vu  comment  elle 
modifie  les  molécules  chimiques,  soit  par  l’intervention  d’autres 
molécules,  soit  sous  l’empire  des  forces  physiques,  telles  que  la  cha- 
leur ou  l’électricité.  L’étude  de  tous  ces  phénomènes  constitue  la 
chimie,  la  science  des  changements  moléculaires  : science  admirable 
dans  son  objet  et  dans  son  étendue,  puisqu’elle  pénètre  la  nature 
môme  des  corps  qui  nous  entourent;  science  féconde  par  ses  appli- 
cations, puisqu’elle  nous  apprend  à connaître  et  à dominer  les  forces 
puissantes  qui  sont  à l’œuvre  dans  l’intimité  de  la  matière. 

Si  nous  nous  bornons  à tirer  des  faits  acquis  les  conséquences 
les  plus  prochaines  et  les  plus*  sûres,  nous  devons  admettre  la 
diversité  de  la  matière.  Il  existe,  en  effet,  un  certain  nombre  de 
corps,  lesquels,  soumis  aux  épreuves  variées  qui  résultent  de  l’ap- 
plication des  forces  physiques  el  chimiques,  ne  fournissent  jamais 
qu’une  seule  et  môme  substance,  sans  qu’il  soit  possible  d’en  tirer 
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autre  chose  que  cette  substance.  Nous  admettons,  jusqu’à  preuve 
du  contraire,  que  ces  corps  ne  renferment  qu’une  seule  espèce 
de  matière,  et  nous  les  nommons  corps  simples  (p.  4).  Les  forces 
chimiques  résident,  nous  l’avons  dit,  dans  les  dernières  particules, 
dans  les  atomes  de  ces  corps.  En  s’unissant  entre  eux,  les  corps 
simples  forment  les  corps  composés,  et  nous  avons  admis  que  leur 
combinaison  résulte  de  la  juxtaposition  de  leurs  atomes  qui  s’at- 
tirent. L’idée  des  atomes  constitue  une  hypothèse,  mais  cette 
hypothèse  repose  sur  des  faits  nombreux  et  importants  qu’elle  relie 
entre  eux  de  la  manière  la  plus  naturelle.  Elle  est  plus  qu’une 
hypothèse;  elle  est  une  théorie.  Tous  les  chimistes  l’ont  adoptée,  car 
elle  a rendu  à la  science  d’immenses  services.  Nous  allons  exposer 
les  faits  qui  lui  servent  de  base. 


PROPORTIONS  DÉFINIES,  ÉQUIVALENTS. 


Les  rapports  pondéraux  suivant  lesquels  les  corps  s’unissent  sont  invariables 
pour  chaque  combinaison.  — Ce  sont  les  équivalents.  — Expériences  propres 
à préciser  cette  notion. 


Expérience.  Dans  ce  verre  à pied  {fig.  5)  se  trouve  un  liquide  que 
tout  le  monde  connaît  aujourd’hui  sous  le  nom  d’acide  sullurique- 

Bien  qu’il  soit  notablement 
étendu  d’eau,  c’est-à-dire 
mêlé  à une  grande  quantité 
de  ce  li  piide,  il  manifeste 
encore  sa  présence  par  des 
propriétés  énergiques.  Il 
est  doué  d’une  saveur  forte, 
corrosive , qu’on  qualifie 
d’acide.  Si  l’on  y verse 
quelques  gouttes  de  cette 
liqueur  bleue  qui  est  la  tein- 
ture de  tournesol,  la  cou- 
leur de  celle-ci  passera  in- 
stantanément au  rouge  vif. 
Voici  dans  un  autre  verre  une  solution  de  cette  substance  caus- 
tique qui  constitue  la  jiierre  à cautère.  On  la  nomme  potasse  ou 
hydrate  de  potassium  Elle  possède  une  saveur  forte,  lixivielle, 
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alcaline,  facile  à distinguer  de  la  saveur  acide.  La  couleur  du  tour- 
nesol bleu  n’en 'est  pas  altérée;  mais  quand  j’y  verse  quelques 
gouttes  de  teinture  de  tournesol  préalablement  rougie  par  un  acide, 
la  couleur  bleue  reparaît  immédiatement.  Cette  substance  caustique 
•est  douée  de  propriétés  différentes  de  celles  des  acides  et  qu’on 
qualifie  de  basiques  ou  d’alcalines.  La  potasse  est  un  alcali  ou  une 
base  puissante. 

Je  verse  maintenant  goutte  à goutte  la  liqueur  alcaline,  qui  est 
colorée  en  bleu,  dans  la  liqueur  acide  qui  est  rouge,  et  j’agite  avec 
une  baguette  de  verre.  Il  arrivera  un  moment  où  la  couleur  rouge 
de  la  liqueur  acide  virera  au  bleu.  Je  m’arrête  à ce  moment  précis, 
et  j’ai  maintenant  une  liqueur  qui  n’exerce  plus  aucune  action  sur 
le  tournesol;  elle  ne  rougit  pas  la  teinture  bleue,  elle  ne  ramène 
pas  au  bleu  la  teinture  rougie.  Je  puis  m’en  convaincre  en  y plon- 
geant un  papier  coloré  par  du  tournesol  bleu,  et  un  autre  coloré 
par  du  tournesol  rougi.  Je  remarque,  en  outre,  que  cette  liqueur  ne 
possède  plus  ni  la  saveur  acide  corrosive  de  l’huile  de  vitriol,  ni  la 
saveur  lixivielle  caustique  de  la  potasse,  mais  qu’elle  est  douée 
d’une  saveur  salée. 

Par  leur  mélange  et  leur  réaction  réciproque,  l’acide  sulfurique 
et  la  potasse  ont  donc  perdu  ces  propriétés  énergiques  qu’ils  mani- 
festaient à l’état  libre.  Ils  se  sont  exactement  saturés;  ils  se  sont 
En  effet,  la  liqueur  ejui  les  renferme  maintenant  l’un  et 
l’autre,  ou  plutôt  qui  renferme  les  produits  de  leur  réaction,  n’est 
ni  acide  ni  alcaline;  elle  est  neutre,  et  sa  neutralité  se  manifeste  et 
par  son  indifférence  vis-à-vis  des  couleurs  végétales  et  par  ses  pro- 
priétés organoleptiques.  On  n’y  retrouve  plus  ni  excès  d’acide  sulfu- 
rique ni  excès  de  potasse,  mais  ces  deux  corps  ont  réagi  exacte- 
ment l’un  sur  l’autre  et  ont  disparu  tous  deux,  et  de  leur  action 
mutuelle  sont  soitis  deux  nouveaux  corps  : un  sel,  le  sulfate  de 
potassium,  et  de  l’eau. 

Toutes  les  fois  qu’on  salure  ainsi  de  l’acide  sulfurique  par  de  la 
potasse,  il  arrive  un  moment  où  toute  la  quanlilé  de  l’acide  est 
exactement  neutralisée  par  l’alcali,  et  où  les  deux  corps  sont  con- 
vertis, sans  résidu  de  l’un  ou  de  l’autre,  en  sulfate  de  i)olassiiim 
et  en  eau;  et  il  est  toujours  facile  de  reconnaître  que  cet  effet  est 
produit  par  l’action  que  la  liqueur  exerce  sur  les  couleurs  végé- 
tales, telles  que  la  teinture  de  tournesol  ou  le  sirop  de  violettes. 
Ce  dernier,  rougi  par  l’acide,  verdi  jtar  l’alcali,  n’éprouve  aucun 
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changement  de  teinte  lorsqu’on  est  arrivé  au  point  de  neutralité. 
Or  on  a reconnu  que  ce  dernier  effet  ne  se  produit  que  lorsque 
l’acide  et  l’alcali  ont  été  mélangés  dans  de  certaines  proportions 
qui  demeurent  invariables,  quelles  que  soient  les  quantités  qui  aient 
été  mélangées.  En  d’autres  termes,  on  a remarqué  que  les  quantités 
d’acide  sulfurique  et  de  potasse  qui  se  neutralisent  réciproquement, 
en  formant  du  sulfate  de  potassium,  demeurent  dans  un  rapport 
constant.  On  peut  s’îissurer  que  l’état  de  neutralité,  une  fois  atteint, 
est  immédiatement  dépassé  et  troublé  par  le  moindre  excès  d’acide 
ou  de  base  qu’on  ajouterait  à la  liqueur.  Cet  excès  se  manifesterait 
immédiatement  par  le  changement  de  couleur  de  la  liqueur,  qui 
devient  rouge  ou  verte. 

Ainsi,  pour  qu’il  se  forme  du  sulfate  de  potassium  avec  une 
quantité  donnée  d’acide  sulfurique,  il  faut  que  nous  ajoutions  à 
celui-ci  une  quantité  invariable  de  potasse,  et,  si  nous  augmen- 
tions d’un  tiers,  du  double,  ou  dans  une  proportion  quejconque 
la  quantité  d’acide  sulfurique,  il  faudra  aussi  augmenter  d’un 
tiers,  du  double  ou  dans  la  même  proportion,  la  quantité  de  po- 
tasse. 

Des  expériences  de  ce  genre  ont  été  faites  avec  d’autres  acides  et 
d’autres  bases,  et  ont  introduit  dans  la  science  cette  notion  fonda- 
mentale que  ces  corps  réagissent  les  uns  sur  les  autres  en  propor- 
tions définies  pour  former  des  sels,  et  que,  par  conséquent,  la  com- 
position de  ces  derniers  est  parfaitement  fixe.  Une  quantité  donnée 
d’un  acide  quelconque  salure  invariablement  une  quantité  fixe 
d’une  même  base.  Voilà  un  premier  point. 

Ajoutons  que  des  recherches,  poursuivies  dans  cette  direction  dès 
la  fin  du  siècle  dernier,  ont  conduit  à un  autre  résultat  non  moins 
important,  savoir  : que  les  quantités  respectives  de  plusieurs  acides 
qui  saturent  un  poids  donné  d’une  base  sont  exactement  propor- 
tionnelles aux  quantités  des  mêmes  acides  qui  saturent  un  poids 
donné  d’une  autre  base.  Un  chimiste  allemand,  Richter,  a décou- 
vert, à la  fin  du  dernier  siècle,  la  loi  qui  régit  la  composition  des 
sels.  Ce  n’est  point  ici  le  lieu  de  l’exposer  en  détail;  ces  dévelop- 
pements seront  mieux  placés  et  mieux  compris  dans  la  partie  de 
cet  ouvrage  où  nous  traiterons  des  sels.  Pour  le  moment,  nous  nous 
bornerons  à ajouter  que  la  loi  dont  il  s’agit  est  une  conséquence  de 
la  loi  des  proportions  définies,  et  que  cette  dernière  loi  offre  une 
grande  généralité.  Elle  s’applique  non-seulement  à la  réaction  des 
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acides  sur  les  bases,  elle  est  vraie  pour  toutes  les  combinaisons  chi- 
miques. On  peut  l’exprimer  ainsi  : 

Les  rapports  en  poids  suivant  lesquels  les  corps  s'unissent  sont  in- 
variables pour  chaque  combinaison. 

Mais  il  y a dans  les  lois  qui  régissent  la  composition  en  poids  des 
corps  un  trait  de  plus  qu’il  importe  de  bien  saisir. 

Interrogeons  l’expérience. 

Je  prends  100  gr.  de  mercure  et  je  les  mets  en  présence  de  ce  gaz 
jaune  qu’on  nomme  chlore,  corps  très-puissant  dans  ses  affinités. 
Je  forme  ainsi  du  chlorure  mercurique  ou  sublimé  corrosif,  et  je 
trouve  qu’il  faut  SS*", 5 de  chlore  pour  convertir  les  100  gr.  de 
mercure  en  ce  composé.  Ces  chiffres  100  et  55,5  expriment  le  rap- 
port invariable  suivant  lequel  ces  corps  simples  y sont  combinés. 
Voilà  le  fait  des  proportions  définies. 

Prenons  maintenant  les  de  sublimé  corrosif,  dissolvons- 

les  dans  l’eau  et  plongeons  dans  la  solution  une  lame  de  cuivre;  ce 
métal  déplacera  le  mercure,  et,  s’emparant  des  55«",5  de  chlore, 
formera  du  chlorure  cuivrique,  qui  restera  en  solution,  et  colorera 
la  liqueur  en  vert.  Les  100  gr.  de  mercure  se  sont  donc  précipités, 
et  l’on  pourra  reconnaître  que  31®%75  de  cuivre  sont  entrés  en  so- 
lution et  actuellement  combinés  avec  de  chlore. 

Mais,  dans  cette  solution  de  chlorure  cuivrique,  plongeons  main- 
tenant une  lame  de  zinc;  à son  tour,  tout  le  cuivre  va  être  préci- 
pité et  35  gr.  de  zinc  entreront  en  combinaison  avec  les  55^^5  de 
chlore  pour  former  du  chlorure  de  zinc. 

Remarquons  que  les  35e'’, 5 de  chlore  ont  été  combinés  successi- 
vement avec 


100  gi’.  de  mercure 
31,75  gr.  de  cuivre 
33  gr,  de  zinc. 

Ces  nombres,  qui  expriment  les  quantités  respectives  de  mercure, 
de  cuivre,  de  zinc,  qui  se  combinent  avec  une  meme  quantité  de 
chlore,  se  nomment  les  équivalents  de  ces  métaux.  En  effet,  ces 
quantités-là  s’équivalent  par  rapport  à la  même  quantité  de  chlore, 
l’expérience  nous  ayant  appris  que,  pour  déplacer  lüO  gr.  de  mer- 
cure combinés  avec  de  chlore,  il  ne  faut  que  51*',75  de  cui- 

vre, que  33  gr.  de  zinc. 

Mais  poursuivons. 
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Je  combine  100  gr.  de  mercure  avec  l’oxygène,  et  je  trouve  que 
le  mêlai  en  prend  8 gr.  pour  former  celte  poudre,  rouge,  qui  est 
l’oxyde  mercurique. 

Mais  combien  faudra-t-il  d’oxygène  pour  former  de  l’oxyde  cui- 
vrique avec  5l«%75  de  cuivre?  Chose  remarquable,  il  faut  8 gr.  d’oxy- 
gène, et  il  en  faut  8 gr.  aussi  pour  former  de  l’oxyde  de  zinc  avec 
33  gr.  de  zinc. 

100  gr.  de  mercure 
51, "5  gr.  de  cuivre 
53  gr.  de  zinc 

qui  s’équivalent  par  rapport  à 35«",5  de  chlore  sont  donc  équivalents 
aussi  par  rapport  à 8 gr.  d’oxygène. 

On  peut  oxyder  le  chlore  lui-même,  et  il  existe  un  composé  gazeux 
de  chlore  et  d’oxygène  qui  renferme  pour  de  chlore  précisé- 

ment 8 gr.  d’oxygène. 

Ainsi,  s’il  faut 


55,0  gr.  de  chlore  pour  chlorurer.  . . . 
8 gr.  d’o.xygène  pour  oxyder 


{ 100  gr.  de  mercure 
} 51,75  gr.  de  cuivre 

( 55  gr.  de  zinc 


il  faut  aussi 

8 gr.  d’oxygène  pour  oxyder  55,5  gr.  de  chlore. 

En  général,  si 

A,  D,  G se  combinent  avec  D 
A,  B,  G se  combinent  aussi  avec  R 
et  do  plus  D se  combine  avec  E 

les  lettres  A,  B,  C,  D,  E,  représentant  les  quantités  pondérables  de 
différents  corps  simples  qui  entrent  en  combinaison,  ou,  si  l’on 
veut,  les  proportions  suivant  lesquelles  ces  corps  se  combinent  entre 
eux.  On  les  exprime  par  des  nombres  qu’on  nomme  nombres  pro- 
portionnels ou  équivalents;  ceux-ci  représentent  des  rapports  en 
poids  ou,  si  l’on  veut,  des  poids  relatifs.  Ils  sont  rapportés,  en  effet, 
à une  unité  qui  sert  de  terme  de  comparaison  et  qui  est  l’équi-. 
valent  de  l’hydrogène.  Cela  veut  dire  que,  la  quantité  d’hydrogène 
qui  entre  en  combinaison  avec  35,5  de  chlore  étant  1 , les  quantités 
équivalentes  d’oxygène,  de  zinc,  de  cuivre,  de  mercure,  seront  re- 
présentées par  les  nombres  8 — 33  — 31,75  — 100. 
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Ce  sont  là  des  faits  d’expérience.  En  effet,  que  l’on  prenne  53  gr. 
de  zinc  et  qu’on  les  traite  par,  l’acide  chlorhydrique,  celui-ci  sera 
immédiatement  décomposé;  son  chlore  se  portera  sur  le  zinc  pour 
former  du  chlorure  de  zinc,  et  son  hydrogène  se  dégagera.  Dans 
cette  expérience,  l’hydrogène  de  l’acide  chlorhydrique  est  donc 
simplement  déplacé  par  le  zinc.  Or  55  gr.  de  ce  métal  déplaceront 
précisément  1 gr.  d’hydrogène. 

On  voit  donc  que  les  nombres  que  nous  avons  cités  n’expriment 
point  des  quantités  absolues,  mais  bien  les  poids  relatifs  suivant  les- 
quels les  corps  se  combinent  ou  se  remplacent  dans  les  combinai- 
sons, ces  poids  relatifs  étant  rapportés  à celui  de  l’hydrogène  que 
l’on  prend  pour  unité. 

Telle  est  la  signification  des  nombres. 


O 

O 

51,75 

55 

55,5 

8 

' î 

du 

du 

du 

du 

de 

de 

mercure, 

cuivre. 

zinc. 

clilore, 

l’oxygène, 

l’hydrogène. 

qui  représentent 
les  équivalents 


Cela  étant  admis,  pour  déterminer  l’équivalent  d’un  corps  simple 
quelconque,  il  suffit  de  rechercher  la  quantité  de  ce  corps  qui  se 
combine  soit  avec  1 d’hydrogène,  soit  avec  une  quantité  de  tout 
autre  corps  équivalent  à 1 d’hydrogène,  par  exemple  8 d’oxygène. 

Des  considérations  précédemment  exposées,  la  notion  des  équi- 
valents se  dégage  clairement  : elle  apparaît  comme  une  consé- 
quence de  la  loi  des  proportions  définies  ; elle  résume  certains  faits 
relatifs  aux  lois  de  composition  des  corps,  mais  il  s’en  faut  qu’elle 
représente  ces  lois  dans  toute  leur  généralité.  Les  développements 
suivants  y ajouteront  des  traits  importants. 


PROPORTIONS  MULTIPLES. 

Deux  corps  peuvent  se  combiner  en  plusieurs  proportions.  Ainsi, 
le  charbon  forme  avec  l’oxygène  deux  composés,  tous  deux  ga- 
zeux. Le  moins  riche  en  oxygène  est  l’oxyde  de  carbone,  le  plus 
riche  l’acide  carbonique.  Dalton  reconnut  le  premier  que  pour  la 
même  quantité  de  charbon,  l’acide  carbonique  renferme  exactement 
deux  fois  plus  d’oxygène  que  l’oxyde  de  carbone.  11  fit  des  observa- 
tions analogues  concernant  la  composition  de  deux  combinaisons 
de  charbon  et  d’hydrogène,  l’hydrogène  protocarboné  ou  gaz  des 
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marais,  riiydrogène  bicarboné  ou  gaz  oléfiant.  De  ces  observations 
il  déduisit  la  loi  des  proportions  multiples,  qu’on  peut  exprimer 
ainsi  : Lorsque  deux  corps,  simples  ou  composés,  s'unissent  en  plu- 
sieurs proportions  de  manière  à Ibrmer  plusieurs  combinaisons,  le 
poids  de  l’un  d’eux  étant  considéré  comme  constant,  les  poids  de 
l’autre  varient  suivant  des  rapports  très-simples. 

Ainsi,  pour  reprendre  un  des  exemples  cités  plus  haut,  le  car- 
bone s’unit  à l’oxygène  en  deux  proportions  : 

L’oxyde  de  carbone  renferme,  sur  12  parties  de  charbon,  IG  par- 
ties d'oxygène. 

L’acide  carbonique  renferme,  sur  12  parties  de  charbon,  52  par- 
ties d’oxygène.  Les  nombres  16  et  32  sont  dans  le  rapport  de  1 : 2. 

L’azote  forme  avec  l’oxygène  cinq  combinaisons  ; si  l’on  en  prend 
des  quantités  telles  que  toutes  renferment  le  même  poids  d’azote, 
les  poids  de  l’oxygène  sont  entre  eux  comme  les  nombres 
1,2,  3,  4,5. 

En  effet, 

Le  protoxyde  d’azole  renferme  sur  14  p.  d’nzole  8 p.  d’oxygène. 

Le  bioxyde  d’azote 14  p.  d’azote  IG  p.  d’oxygène. 

L’acide  azoteux  anhydre 14  p.  d’azote  24  p.  d’oxygène. 

Le  peroxyde  d’azote 14  p.  d’azole  52  p.  d’oxygène. 

L’acide  azotique  anhydre.  . . , . 14  p.  d’azote  40  p.  d’oxygène. 

On  voit  que  les  nombres,  8,  IG,  24,  52,  40  sont  multiples  du  pre- 
mier par  les  nombres  1 , 2,  3,  4,  5. 

On  connaît  cinq  composés  de  manganèse  et  d’oxygène  et  l’on 
constate  des  rapports  de  même  nature  entre  les  quantités  d’o.xy- 
gène  contenues  dans  ces  composés. 

Le  1"  renferme  55  p.  de  manganèse  et  10  p.  d’oxygène. 

Le  2“ 55 24  p.  d’oxygène. 

l.e  5“ 55  52  p.  d'oxygène. 

Le  4' 55  48  p.  d’oxygène. 

Le  5” 55  50  p.  d'oxygène. 

Les  nombres  16,  24,  52,  48,  56  sont  entre  eux  dans  les  rapports 
simples  do  1 : 1,5  ; 2 : 3,5. 

Telle  est  la  loi  des  proportions  multiples  découverte  par  Dation. 


HYPOTHÈSE  DES  ATOMES 
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y 

Elle  donne  une  explication  satisfaisante  des  faits  relatifs  aux  proportions 
définies  et  aux  proportions  multiples. 

Esprit  élevé,  Dalton  ne  s’arrêta  pas  aux  faits,  mais  clierclia  à en 
rendre  compte  par  une  conception  théorique.  Reprenant  l’idée  de 
Leucippe  et  le  mot  d’Épicure,  il  supposa  que  la  matière  pondérable 
était  formée  de  particules  indivisibles  qu’il  nomma  atomes.  A cette 
notion  ancienne  et  vague  il  donna  un  sens  précis,  en  admettant, 
d’une  part,  cjne  les  atomes  de  chaque  espèce  de  matière,  de  chaque 
corps  simple,  possèdent  un  poids  invariable,  et,  de  l’autre,  que  la 
combinaison  entre  diverses  espèces  de  matière  résulte  de  la  juxta- 
position de  leurs  atomes.  Telle  est  l’hypothèse  atomistique  que 
nous  avons  indiquée,  en  substance,  en  traitant  des  phénomènes  chi- 
miques à un  point  de  vue  général  (p.  8).  Elle  a permis  de  donner 
une  interprétation  aussi  simple  que  rationnelle  des  lois  de  composi- 
tion des  corps,  et  elle  a établi  entre  ces  lois  un  lien  théorique  solide. 

En  effet,  si  la  combinaison  entre  les  corps  résulte  delà  juxtapo- 
sition de  leurs  atomes,  ceux-ci  étant  considérés  comme  indivisibles 
et  comme  possédant  un  poids  invariable  pour  chaque  espèce  de 
matière,  il  est  clair  que  les  combinaisons  ne  peuvent  s’effectuer 
ciu’en  proportions  définies,  car  ces  proportions  définies  représentent 
les  rapports  invariables  entre  les  poids  des  atomes  qui  se  juxlapo- 
sent.  Si,  d’un  autre  côté,  un  corps  peut  se  combiner  avec  un  autre 
en  plusieurs  proportions,  de  telles  combinaisons  ne  peuvent  s'ef- 
tectuer  que  par  la  juxtaposition  de  1,  de  2,  de  3,  do  4,  etc.,  atomes 
de  l’un  des  corps  à un  ou  plusieurs  atomes  de  l’autre.  11  en  résulte 
évidemment  que,  le  poids  de  ce  dernier  corps  étant  constant,  les 
poids  de  l'autre,  dans  les  diverses  combinaisons,  doivent  être  mul- 
tiples l’un  de  l’autre. 

Une  hypothèse  qui  donne  une  explication  si  précise  et  si  simple 
des  faits  lelalifs  aux  proportions  délinies  et  aux  proportions  mul- 
tiples est,  à coup  sûr,  digne  d’attention.  Elle  acquiert  une  portée 
plus  grande  encore  et  s’élève  au  rang  d’une  théorie  lorsqu’à  ces  faits 
elle  parvient  à en  rattacher  d’autres,  complètement  différents  des 
premiers,  mais  non  moins  importants. 
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LOIS  DE  GAY-LUSSAC.  THÉORIE  ATOMIQUE. 


Les  gaz  se  combinent  suivant  des  rapports  volumétriques  simples.  — Relation 
qui  existe  entre  les  densités  des  gaz  et  leurs  poids  atomiques  et  molécu- 
laires. — Volumes  égaux  des  gaz  ou  des  vapeurs  renferment  le  même  nombre 
de  molécules.  — Les  poids  relatifs  des  molécules  sont  donnés  par  les  doubles 
densités  rapportées  à l’hydrogène. 


Parmi  ces  nouveaux  faits  il  convient  de  signaler  d’abord  ceux  qui 
ont  été  découverts  par  Gay-Lussac,  de  1805  à 1808.  Ils  sont  relatifs 
aux  volumes  des  gaz  qui  se  combinent. 

Expérience.  Nous  avons  introduit  dans  ce  tube  {fig.  G),  renversé 
sur  la  cuve  à mercure,  10  centim.  cubes  d'hydrogène  et  5 centim. 

cubes  d’oxygéne.  Le  mélange 
gazeux  occupe  la  partie  su- 
périeure du  tube,  qui  est  un 
endiomètre.  Son  extrémité 
sitpérieure  livre  passage  à 
une  petite  tige  de  fer,  arron- 
die en  boule  à chacun  de 
ses  bouts,  et  dont  la  partie 
moyenne  est  mastiquée  her- 
métiquement dans  l’épais- 
seur du  verre.  Une  autre  tige 
de  fer  traverse  horizontale- 
ment la  paroi  du  tube,  à une 
petite  distance  de  l’extrémité 
supérieure,  de  telle  sorte  que 
le  bout  intérieur  de  cette 
seconde  tige  vienne  se  placer 
en  face,  à une  i)elite  distance 
du  bout  inférieur  de  la  tige 
supérieure  et  verticale.  Une 
petite  chaînette  de  fer  s’at- 
tache au  bout  extérieur  de 
la  lige  horizontale  et  vient  plonger  dans  le  mercure  de  la  cuve. 
Les  choses  étant  ainsi  disposées,  je  ferme  l’extrémité  inférieuie 
de  reudiométre  à l’aide  d’une  vis  en  fer,  puis  j’approche  du 
bouton  supérieur  le  plateau  chargé  d’un  électrophore  ou  le  bouton 
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d’une  bouteille  de  Leyde.  A l’iiistaut  une  élincelle  éclate  dans 
l’eudiomèlre,  entre  les  bouts  intérieurs  des  deux  tiges  de  1er,  et 
l’on  voit  une  vive  lueur  traverser  tout  l’espace  occupé  par  le  mé- 
lange. La  combinaison  des  deux  gaz  s'est  effectuée  avec  produc- 
tion de  chaleur  lumineuse.  De  l’eau  s’est  formée  et  s’est  con- 
densée en  goiilteleltes  qu’il  est  impossible  d’apercevoir.  Si  nous 
ouvrons  l’eudiomètre,  en  enlevant  la  vis  qui  le  ferme  sous  le 
mercure,  nous  verrons  le  métal  se  précipiter  jusqu’au  sommet 
et  remplir  tout  l’espace  primitivement  occupé  par  l’hydrogène  et 
par  l’oxygène.  Ceux-ci  se  sont  donc  combinés  exactement  dans  le 
rapport  de  10  volumes  du  premier  à 5 volumes  du  second,  ou  plus 
simplement  de  2 volumes  à 1 volume. 

Si  maintenant  nous  entourions  le  tube  eudiométrique  d’un  man- 
chon de  verre  et  que  nous  remplissions  celui-ci  d’huile  chauffée  à 
120°,  la  chaleur  communiquée  à l’eudiomètre  suflirait  pour  réduire 
en  vapeur  l’eau  condensée  sous  forme  liquide,  et  nous  pourrions 
constater,  toutes  corrections  faites,  que  la  vapeur  occupe  exacte- 
ment un  volume  égal  à 10  centimètres  cubes,  c’est-à-dire  un  vo- 
lume égal  à celui  de  l’hydrogène  employé. 

Des  faits  ainsi  établis  nous  tirons  cette  conséquence  que  2 vol. 
d'hydrogène  se  combinent  exactement  avec  1 vol.  d’oxygéne,  en 
formant  2 vol.  de  vapeur  d’eau. 

Ainsi  on  constate  uii  r.qiport  simple,  non-seulement  entre  les 
volumes  des  gaz  hydrogène  et  oxygène  qui  se  combinent,  mais  de 
plus  entre  le  volume  de  la  vapeur  d’eau  formée  et  la  somme  des 
volumes  des  gaz  composants.  3 volumes  de  ces  derniers  se  réduisent 
exactement  à 2 par  l’effet  de  la  combinaison. 

Des  faits  analogues  ont  été  découverts  pour  d’autres  gaz,  comme 
le  prouvent  les  exemples  suivants  : 

'■>  vol.  d’azote  1 vol.  oxygène  = 2 vol.  gaz  protoxyde  d’azote. 

2 vol.  de  chlore  -t-  1 vol.  oxygène  --  2 vol.  gaz  hypochloreux. 

Dans  d’autres  cas,  la  combinaison  de  deux  gaz  détermine  une 
contraction  plus  forte  et  le  volume  initial  est  réduit  de  moitié.  Ainsi 

1 vol.  d’azote  -+■  5 vol.  hydrogène  = 2 vol.  gaz  ammoniac. 


Enfin, lorsque  deux  gaz  s’unissent  à volumes  égaux,  leur  combi- 
jiaison  s’effectue  en  général  sans  contraction  ; en  d’autres  termes. 


2 


WUIITZ. 
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le  volume  du  gaz  qui  résulte  de  la  combinaison  est  égal  à la 
somme  des  volumes  des  gaz  composants.  Ainsi  : 

1 vol.  d’azote  -f-  1 vol.  oxygène  = 2 vol.  bioxyde  d'azote, 
i vol.  de  chlore  + 1 vol.  hydrogène  = 2 vol.  gaz  clihji'hydriqne. 

De  l’ensemble  de  ces  faits  on  peut  donc  tirer  ces  conclusions 
générales  : 

1.  Qu’il  existe  un  rapport  simple  entre  les  volumes  des  gaz  qui 
se  combinent  ; 

2.  Qu’il  existe  un  rapport  simple  entre  la  somme  des  volumes 
des  gaz  composants  et  le  volume  du  gaz  qui  résulte  de  la  combi- 
naison. 

Ces  lois  ont  été  signalées  par  Gay-Lussac,  qui  y a attaché  son 
nom.  Leur  portée  est  immense;  elles  ont  ajouté  un  développement 
important  à la  théorie  atomique.  Le  voici  : 

Si  les  proportions  définies,  en  poids,  suivant  lesquelles  les  corps 
se  combinent,  représentent,  d’après  Dalton,  les  poids  relatifs  de 
leurs  atomes,  il  est  naturel  de  penser  que  les  proportions  définies 
et  simples  en  volumes,  suivant  lesquelles  les  gaz  se  combinent 
d’après  Gay-Lussac,  représentent  \esvolunies  qu’occupent  les  atomes. 
Sous  le  même  volume  les  gaz  renfermeraient  donc  le  même  nombre 
d’atomes.  Ampère  l’a  fait  remarquer,  s’appuyant  sur  cette  considé- 
ration importante  que  les  gaz  se  dilatent  ou  se  compriment  à peu 
de  chose  près  de  la  môme  manière  lorsqu’on  les  soumet  aux  mêmes 
variations  de  température  et  de  pression. Dans  de  certaines  limites, 
cette  proposition  est  encore  vraie  aujourd’hui  ; elle  s’applique,  en 
effet,  à un  grand  nombre  de  gaz  simples.  Mais  si  les  volumes  égaux 
de  ces  gaz  (mesurés,  bien  entendu,  dans  des  conditions  identiques  de 
température  et  de  pression)  renferment  le  même  nombre  d’atomes, 
il  est  clair  que  les  poids  de  ces  volumes  égaux  doivent  représen- 
ter les  poids  dos  atomes.  En  d’autres  termes,  les  poids  atomiques 
des  gaz  simples  dont  il  s’agit  doivent  être  proportionnels  aux  den- 
sités. 

Les  densités  des  gaz  et  des  vapeurs  représentent  les  poids  de 
ces  gaz  ou  de  ces  va])curs,  comparés  à celui  d’un  égal  volume  d’air. 
Pour  les  déterminer,  on  pèse  un  certain  volume  d’un  gaz  donné 
et  on  divise  ce  poids  par  celui  d’un  égal  volume  d'air  pris  dans  les 
mômes  conditions  de  température  et  de  pression.  L’air  est  donc 
Punlté  à laquelle  on  rapporte  généralement  les  densités  des  corps 
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gazeux.  Rapportons  ces  densités  à celle  de  l’hydrogène  (*),  que 
nous  prendrons  pour  unité,  et  nous  trouverons  que,  dans  ce  cas, 
les  mêmes  nombres  expriment,  à peu  de  chose  près,  les  densités 
et  les  poids  atomiques,  l’iinité  à laquelle  on  rapporte  les  densités, 
c’est-à-dire  l’hydrogène,  étant  la  même  que  l’unité  à laquelle  on 
rapporte  les  poids  atomiques.  Les  chiffres  inscrits  au  tableau  sui- 
vant démontrent  qu’il  en  est  ainsi. 


.XOMS 

DKS  CORPS  SIMPLES. 

BEXSiTÉS 
DE^  GAZ  OU  UES 
VAPEURS 
RAPPORTÉES 

A l’air. 

DENSITÉS 

lUrPORTÉES 

A 

l’iiydp.ogène. 

POIDS 

ATOMICUES. 

Hydrogène 

0,0695 

1 

1 

Oxygène 

1,1056 

15,9 

16 

Azote 

0,9714 

14,0 

14 

Soufre  (densité  prise  à 1000“).  . . . 

2,22 

52,0 

52 

Chlore 

2,44 

55,2 

55,5 

Brome 

5,593 

77,8 

80 

Iode. . 

8,716 

125,8 

127 

On  voit  par  ce  tableau  que  si  l’on  rapporte  la  densité  des  gaz  à 
celle  de  l’hyiirogène  prise  pour  unité,  si  d'autre  part  on  compare 
les  poids  de  leurs  atomes  à celui  de  l’hydrogène  pris  pour  unité, 
les  mêmes  chiffres,  à peu  de  chose  près,  expriment  et  les  densités 
et  les  poids  atomiques.  Ajoutons  que  pour  tous  les  corps  simples 
pris  à l’état  de  gaz  ou  de  vapeur,  on  constate,  sinon  l’égalité,  au 
moins  un  rapport  simple  entre  les  densités  rapportées  à l’hydro- 
gène et  le  poids  atomique.  Ces  relations  remarquables  ont  été  dé- 
couvertes par  Gay-Lussac. 

Mais  poursuivons. 

Volumes  égaux  des  gaz  simples  énumérés  plus  haut  renferment 
un  égal  nombre  d’atomes.  Deux  volumes  d’hydrogène  renferment 
donc  deux  fois  plus  d’atomes  qu’un  volume  d’oxygène,  et  lorsque 
ces  deux  gaz  se  combinent  dans  le  rapport  de  2 volumes  du  pre- 
mier à 1 volume  du  second,  il  faut  nécessairement  admettre  que 

(*)  Pour  cela  il  suflU  de  multiplier  les  densités  des  gaz  rapportées  à l’air  par 

i 

= 14,44  qui  est  le  rapport  de  la  densité  de  l’air  à celle  de  l’hydrogène. 
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cliaqiie  atome  d’oxygène  trouve  à se  combiner  et  se  combine  en 
effet  avec  2 atomes  d’iiydrogéne.  Nous  dirons  donc  que  l’eau  est 
formée  de  2 atomes  d’hydrogène  et  de  1 atome  d’oxygène.  Ces  trois 
atomes,  ainsi  unis,  constituent  la  plus  petite  quantité  d'eau  qui 
puisse  exister  à l’état  libre.  C’est  ce  qu’on  nomme  une  molécule 
d’eau. 

Mais  quel  est  le  volume  qu’occupe  celle  molécule?  L’expérience 
nous  l’apprend.  Nous  avons  vn,  en  elTet,  que  2 volumes  d’hydro- 
gène, en  se  combinant  avec  1 volume  d’oxygéne,  donnent  2 volumes 
de  vapeur  d’eau.  Une  molécule  d’eau  occupe  donc,  à l’état  de  va- 
peur, 2 volumes,  si  1 atome  d’hydrogène  occupe  1 volume,  et  si 
1 atome  d’oxygène  occupe  1 volume.  On  le  voit,  les  volumes  repré- 
sentent les  atomes  : et  les  poids  relatifs  de  volumes  égaux,  c’est- 
à-dire  les  densités,  représentent  les  poids  des  atomes. 

Considérons  maintenant  un  autre  gaz  composé,  le  gaz  ammoniac, 
formé  d hydrogène  et  d’azote.  Une  expérience  très-simple  va  nous 
apprendre  en  quelle  proportion  les  atomes  de  ces  corps  y sont  unis 
et  quel  est  le  volume  qu’occupe  la  combinaison,  si  on  le  compare 
aux  volumes  des  gaz  composants. 

Expérience.  J’introduis  100  volumes  de  gaz  ammoniac  dans  ce  tube 
{fig.  7)  renversé  sur  une  petite  cuve  à mercure  et  dont  les  parois  sont 


Fig.  7. 


traversées,  à la  partie  supérieure,  par  doux  fils  de  platine  qui  s’ar- 
rêtent dans  l’intérieur  du  tube  à une  petite  distance  run  de  l’autre. 
J’attache  a ces  deux  fils  de  platine  les  cxlréinités  des  deux  fils  con- 


ducteurs d une  l)obine  de  Ruhmkorlf,  je  fais  ]\asser  le  courant  et  je 
vois  une  série  d’étincelles  électriques  éclater  dans  le  labo  entre  les 
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extrémités  des  fils  de  platine,  au  milieu  du  gaz  ammoniac.  Celui-ci 
est  immédiatement  décomposé  et  le  niveau  du  mercure  s’abaisse  dans 
le  tube.  Lorsque  l’expérience  sera  terminée,  je  pourrai  constater 
que  le  volume  du  gaz  aura  doublé.  Au  lieu  de  iüO  volumes,  j’ai 
maintenant  200  volumes,  les  gaz  étant  mesurés  dans  les  mêmes 
conditions  de  température  et  de  pression.  Je  pourrai  contater  de 
plus  (*)  que  ces  200  volumes  de  gaz  résultant  de  la  décomposition  de 
100  volumes  d’ammoniaque,  sont  formés  de  150  volumes  d’hydro- 
gène et  de  50  volumes  d’azote.  Ces  150  volumes  d’hydrogène  et  ces 
50  volumes  d’azote  sont  condensés,  par  l’effet  de  leur  combinaison, 
en  100  volumes  de  gaz  ammoniac.  En  d’autres  ternies,  5 volumes 
d’hydrogène  et  1 volume  d’azote  sont  combinés  ensemble  dans 
2 volumes  d’ammoniaque.  Et  comme  les  volumes  représentent  les 
atomes,  nous  pourrons  dire  que  3 atomes  d’hydrogène  sont  unis  à 
1 atome  d’azote  dans  l’ammoniaque.  Mais  la  quantité  d’ammoniaque 
qui  renferme  1 atome  d’azote  et  5 atomes  d’hydrogène  est  la  plus 
petite  quantité  d’ammoniaque  qui  puisse  exister.  C’est  une  molécule 
d’ammoniaque,  et  cette  molécule  occupe  2 volumes,  si  1 atome 
d’azote  ou  1 atome  d’hydrogène  occupent  1 volume. 

Voici  donc  un  autre  gaz  composé,  le  gaz  ammoniac,  dont  la  mo- 
lécule occupe  2 volumes,  comme  celle  de  l’eau.  Il  en  est  ainsi  pour 
tous  les  gaz.  Tous  les  atomes  qui  se  sont  unis  entre  eux  pour  con- 
stituer la  molécule  d’un  gaz  ou  d’une  vapeur,  y sont  condensés  de 
telle  sorte  que  la  molécule  occupe  le  même  volume  que  la  molécule 
de  vapeur  d’eau,  que  la  molécule  d’ammoniaque. 

Nous  dirons  donc,  avec  le  chimiste  italien  Avogadro,  que  les  gaz, 
à volume  égal,  renferme)it  le  même  nombre  de  molécules,  et  que 
chacune  de  ces  molécules  occupe  2 volumes,  si  un  atome  d’hydro- 
gène occupe  un  volume.  11  en  résulte  que  le  poids  de  2 volumes 
d’un  gaz  composé  l'eprésente  le  poids  de  sa  molécule,  le  poids  de 
1 volume  d'hydrogène  étant  1.  Mais  le  poids  de  2 volumes  d’un  gaz 
ou  d’une  vapeur  n’est  autre  chose  que  sa  double  densité  rapportée 
à l’hydrogène;  car  la  densité  est  le  poids  de  1 volume  comparé  au 
poids  de  I volume  d’hydrogène.  Pour  trouver  le  poids  de  la  molé- 
cule (le  poids  de  2 volumes)  d’un  gaz  ou  d’une  vapeur,  il  suffit  donc 
de  multiplier  par  2 sa  densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de 
1 volume). 

(’l  A l’aide  d’un  procédé  analytique  qui  sera  indiqué  plus  tard. 

O 
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Généralement,  les  densités  des  gaz  et  des  vapeurs  sont  rappor- 
tées à celles  de  l’air.  Pour  trouver  les  densités  par  rapport  à l’hy- 
drogène, on  multiplie  les  premières  par  le  rapport  de  la  densité 
de  l’hydrogène  à celle  de  l’air  — q,0695  ~ Le  produit  ainsi 

obtenu  exprime  la  densité  par  rapport  à l’hydrogène,  c’est-à-dire  le 
poids  de  1 volume.  Pour  trouver  le  poids  de  2 volumes,  c’est-à-dire 
le  poids  moléculaire,  il  suffit  donc  de  multiplier  les  densités  rap- 
portées à Pair  par  2 fois  le  rapport  de  la  densité  de  l’air  à celle  de 
l’hydrogène,  c’est-à-dire  par  le  facteur  constant 

^ ^ Ô;Ô693  ^ 07)093 

On  le  voit,  si  les  poids  atomiques  de  certains  gaz  simples  peuvent 
être  déduits  de  la  comparaison  de  leurs  densités,  cette  même 
donnée  physique  peut  aussi  servir  à la  détermination  des  poids 
moléculaires  des  gaz  composés. 

En  résumé,  les  nombres  qui  représentent  les  doubles  densités  des 
gaz  ou  des  vapeurs,  rapportées  à l’hydrogène,  expriment  aussi  les 
poids  moléculaires  de  ces  gaz  ou  de  ces  vapeurs,  c’est-à-dire  le 
poids  de  tous  les  atomes  qui  composent  cette  molécule,  celui  d’un 
atome  d’hydrogène  étant  1. 

Reprenons  les  exemples  qui  nous  sont  déjà  familiers  et  dédui- 
sons les  poids  moléculaires  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque  de  la  den- 
sité de  la  vapeur  d’eau  et  de  la  densité  du  gaz  ammoniac. 

La  densité  de  la  vapeur  d’eau,  déterminée  par  Gay-Lussac,  est 
égale  à 0,0255.  Pour  trouver  le  poids  moléculaire  de  l’eau,  il  suffit 


de  multiplier  ce  chiffre  par  28,88.  Le  produite  18  exprime  le 
poids  d’une  molécule  d’eau,  qui  est  formée,  en  effet,  de 

2 atomes  d'hydrogène =2 

1 atome  d’o\ygène =16 

1 molécule  d’eau =18 


'IL  Davy  a trouvé,  pour  la  densité  du  gaz  ammoniac,  le  chiffre 
0,5901.  Celui-ci  étant  multiplié  par  28,88,  le  produit  17,04  do.'t 
représenter  le  poids  d’une  molécule  d’ammoniaque.  En  effet, 
l’ammoniaque  est  formée  de 


5 atomes  d’iiydrogèiic = 5 

1 atome  d’azote =14 

1 molécule  d’ammoniaque =17 
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En  résumé,  la  découverte  des  lois  qui  règlent  les  combinaisons 
en  volumes  des  gaz  entre  eux,  a secondé  de  la  manière  la  plus  ef- 
ficace les  progrès  de  la  théorie  atomique. 

En  premier  lieu,  elle  a établi  une  distinction  marquée  entre  la 
notion  de  l’équivalent  et  celle  de  l’atome.  Les  équivalents  repré- 
sentent les  proportions  pondérables  suivant  lesquelles  les  corps  se 
combinent  ; les  poids  atomiques  représentent  les  poids  relatifs  des 
volumes  des  gaz  qui  entrent  en  combinaison.  L’équivalent  de  l’hy- 
drogène, c’est  l’unité  de  poids  de  l’hydrogène,  et  à celte  unité  sont 
rapportés  les  poids  des  autres  corps  tels  qu’ils  entrent  en  combi- 
naison. Le  poids  atomique  de  l’hydrogène,  c’est  le  poids  de  1 vo- 
lume d’hydrogène,  pris  pour  unité,  et  à cette  unité  sont  rapportés 
les  poids  atomiques  des  autres  corps. 

En  second  lieu,  la  découverte  de  Gay-Lussac  a montré  le  parti 
qu’on  pouvait  tirer  de  la  détermination  des  densités  des  gaz  et  des 
vapeurs,  pour  la  fixation  des  poids  atomiques  des  corps  simples  et 
des  poids  moléculaires  des  corps  composés. 

Mais  cette  ressource  serait  insuffisante  dans  un  grand  nombre 
de  cas.  Elle  ne  s’applique,  en  effet,  qu’aux  corps  gazeux  ou  à ceux 
qu’on  peut  réduire  en  vapeurs,  dans  des  conditions  convenables. 
Or  il  existe  une  foule  de  matières  qui  ne  sont  point  dans  ce  cas,  et 
l’on  rencontrerait,  pour  la  détermination  des  poids  atomiques  de 
certains  éléments,  des  difficultés  sérieuses,  si  l’on  ne  pouvait  in- 
voquer une  loi  physique,  découverte  par  deux  savants  français,  Du- 
long  et  Petit.  Elle  a trait  aux  relations  qui  existent  entre  les  chaleurs 
spécifiques  et  les  poids  atomiques. 

LOI  DES  CHALEURS  SPÉCIFIQUES. 

On  sait  que  pour  élever  d’un  même  nombre  de  degrés  la  tempé- 
rature de  différents  corps,  il  faut  leur  fournir,  à poids  égaux,  des 
quantités  de  chaleur  très-diverses.  Ainsi  1 kilogramme  d’eau  exige, 
pour  élever  sa  température  de  i degré,  30  fois  plus  de  chaleur  que 
1 kilogramme  de  mercure,  et  si  l’on  représente  par  1 la  quantité  de 
chaleur  nécessaire  pour  élever  de  1 degré  la  température  de  1 kilo- 
gramme d’eau,  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  élever  de 
1 degré  la  température  de  1 kilogramme  de  mercure  sera  repré- 
sentée par  la  fraction  0,0533  = —.  Celte  fraction  exprime  la  cha- 
leur spécifique  du  mercure  entre  0"  et  100“, 
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La  chaleur  spécifique  d’un  corps  solide  ou  liquide  est  donc  la 
quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  éle\er  de  1 degré  la  tempéra- 
ture d’un  certain  poids  de  ce  corps,  si  l’on  représente  par  runité  la 
chaleur  nécessaire  pour  élever  de  1 degré  la  température  d’un  poids 
égal  d’eau. 

En  1820,  Dulong  et  Petit  ont  découvert  ce  fait  remarquable,  que 
si  l’on  multiplie  les  chiffres  qui  expriment  les  chaleurs  spécifiques 
'des  corps  simples,  liquides  ou  solides,  par  ceux  qui  représentent 
leurs  poids  atomiques,  on  obtient  un  produit  sensiblement  constant; 
en  d’autres  termes,  que  les  chaleurs  spécifiques  des  corps  simples, 
liquides  ou  solides  sont  en  raison  inverse  de  leurs  poids  atomi- 
ques. Il  en  résulte  que  si  l’on  prenait  des  quantités  pondérables 
des  corps  simples  représentant  les  poids  atomiques,  il  faudrait, 
pour  élever  leur  température  de  1 degré,  sensiblement  les  mêmes 
quantités  de  clialeur.  On  peut  donc  exprimer  la  loi  de  Dulong  et 
Petit  en  disant  que  les  atomes  des  corps  simples  solides  ont  sen- 
siblement la  même  chaleur  spécifique. 

Cette  loi  permet  de  déduire  le  poids  atomique  de  la  chaleur  spécifi- 
que. En  effet,  si  la  chaleur  spécifique,  multipliée  par  le  poids  atomi- 
que, donne  un  produit  sensiblement  constant,  qu’on  peut  nommer 
chaleur  atomique,  il' est  évident  qu’en  divisant  ce  produit  par  la  cha- 
leur spécifique  on  doit  trouver  le  poids  atomique.  Ce  produit  qui 
représente  la  chaleur  atomique  est  = 6,4,  en  moyenne,  comme  on 
peut  s’en  convaincre  en  consultant  le  tableau  suivant  : 


NOMS 

DES  COUPS  SIMPLES  SOLIDES. 

CllAI.EL'nS 

SPÉCIFIQUES. 

POIDS 

ATOMIQUES. 

PIIODUITS 
DES  CIIALEUIIS 
SPÉCIFIQUES 
PAU  LES  POIDS 
ATOMIQUES 
CllALEUD 
ATOMIQUE. 

Soufre  eiilre  0“  cl  100" 

0,20-26 

5-2 

6,485 

Séléniiiin 

0,076-2 

79, 5 

6,058 

Tellure 

0,0474 

1-29 

6, 1 15 

lîroine  lentrc  — 78°  et  — !20°]  . . 

0,0845 

80 

6,744 

Iode  [entre  0°  et  100°] 

0,0541 

1-27 

6,875 

IMiosphore  [entre  ■+■  1°  et  ■+■  oü°]  . 

0,1887 

51 

5.850 

Arsenic 

0,0814 

75 

6, 105 

Carbone  (diainanl) 

0,4Gà00n 

12 

5,52 

Bore  crisiallisô 

0,5  à 000° 

11 

5,5 

LOI  DES  CHALEURS  SPÉCIFIQUES 
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NOMS 

PES  COr.PS  SIMPLES  SOLIDES. 

CHALEURS 

SPÉCIFIQUES. 

POIDS 

ATOMIQUES. 

PRODUITS 
DE",  chaleurs 
SPÉCIFIQUES 
PAH  LES  POIDS 

atomiques. 

CHALEUR 

ATOMIQUE. 

Silicium  (moyenne) 

0,202  à lOOG” 

28 

5,66 

PûLassium 

0,169.> 

59,1 

6,500 

Sodium  (entre  — 5i°  et  +-  7°j  . . 

0,29oi 

25 

6,7A8 

Litliium 

0..9A08 

F» 

i 

6,586 

Thallium 

0,95555 

20A 

6,8AA 

Magnésium 

0.2A99 

21 

5,998 

Aluminium 

0.21A5 

27 

5,786 

Manganèse 

0,1217 

55 

6,095 

Fer 

0,01100 

56 

6,116 

Zinc 

0,09555 

6 ',2 

6,250 

Cadmium 

0,(15609 

112 

6,5A0 

Cobalt 

0,1068 

59 

6,501 

Nickel . 

0,1089 

59 

6,A2A 

Tungstène 

0,055A 

18A 

6,1A6 

Molybdène 

0,0722 

96 

6,951 

Plomb 

0,051  A 

207 

6,A99 

Bismuth 

0,0508 

210 

6,A68 

Cuivre 

0,09  15 

65,5 

6,0A2 

Antimoine 

0,05077 

122 

6,195 

Étain 

0,05625 

118 

6,655 

Mercure  [entre  — 77°, 5 et  — AA"]. 

0,052A7 

200 

6,  'lOA 

Argent 

0,05701 

108 

0,157 

Or . 

0,052  i 

197 

6,585 

Platine 

0,05295 

197,5 

6,505 

Palladium 

0,05  15 

106,5 

6,515 

Osmium 

0,05065 

199,2 

6,101 

bhodium 

0.05805 

101, A 

0,0q8 

Iridium 

0,05259 

198 

6,A52 

Le  carbone,  le  silicium,  le  bore  faisaient  exception  à la  loi  de  Du- 
long  et  Petit.  Leurs  chaleurs  spécifiques  avaient  été  déterminées  à 
des  températures  relativement  basses  et  les  produits  des  nombres 
obtenus  par  les  poids  alomiques  étaient  lrès-in(éi'ieurs  à 6,4.  Ces 
exceptions  viennent  de  disparaître.  11  résulte,  en  elTcl,  des  expérien- 
ces de  M.  Weber  que  la  chaleur  spécifique  du  carbone,  du  silicium 
et  du  bore  croît  avec  la  température  et  que  [loiir  les  deux  premiers 
éléments  elle  atteint  une  limite  où  elle  demeure  sensiblement 
constante.  Les  nombres  indiqués  dans  le  tableau  précédent,  pour 
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les  chaleurs  spécifiques  des  trois  éléments  dont  il  s’agit  sont  ceux 
de  M.  Weber,  et  l’on  voit  qu’en  les  multipliant  par  les  poids  ato- 
miques respectifs  on  obtient  pour  les  chaleurs  atomiques  du  car- 
bone, du  silicium  et  du  bore  des  valeurs  qui  se  rapprochent  de  la 
moyenne  6,4. 

On  remarquera  d’ailleurs  entre  les  nombres  qui  expriment  les 
chaleurs  atomiques  des  divers  éléments  solides  des  écarts  assez 
sensibles  et  qui  démontrent  que  la  loi  de  Dulong  et  Petit,  si  vraie 
dans  son  ensemble  et  si  saisissante  dans  son  énoncé,  est  sujette 
à de  certaines  perturbations  qui  lui  donnent  le  caractère  d’une 
loi  approchée.  Il  en  est  ainsi,  du  reste,  d’autres  lois  physiques 
comme  celle  de  Mariette  par  exemple. 

ISOMORPHISME. 

En  traitant  de  la  théorie  atomicjue  et  de  la  fixation  des  poids 
relatifs  des  dernières  particules  des  corps  nous  ne  pouvons  passer 
sous  silence  une  découverte  qui  a exercé  une  grande  influence  sur 
le  développement  de  celte  théorie.  Elle  est  due  à E.  Milscherlich, 
qui  a fait  connaître  en  1819  la  loi  de  l'isomorphisme.  Cette  loi  a été 
énoncée  en  ces  termes  : il  existe  une  relation  entre  la  composition 
atomique  des  corps  composés  appartenant  au  même  groupe  et  leur 
forme  cristalline,  de  telle  sorte  « que  le  même  nombre  d’atomes 
combinés  de  la  même  manière  engemfre  la  même  forme  cristal- 
line, celle-ci  étant  indépendante  de  la  nature  chimique  des  atomes 
et  uniquement  déterminée  par  leur  nombre  et  par  leur  arrange- 
ment. » Ce  simple  énoncé  montre  l’importance  de  la  proposition 
dont  il  s’agit,  au  point  de  la  conception  de  Dalton,  c’est-à-dire  de 
la  structure  atomique  des  corps.  Nous  aurons  à y revenir  en 
exposant  les  considérations  générales  relatives  aux  sels.  Bornons- 
nous  à faire  remarquer  ici  qu’elle  a été  d’un  grand  secours  pour  la 
fixation  de  certains  poids  atomiques.  En  effet,  les  considérations 
d’ordre  chimique  peuvent  laisser  dans  l’incertitude  sur  tel  ou  tel 
nombre  pour  le  poids  atomique  d’un  élément  donné.  Le  choix 
entre  ces  nombres  est  alors  déterminé  par  les  considérations  sui- 
vantes : il  convient  d’attribuer  au  poids  atomique  une  valeur  telle 
qu’on  puisse  représenter  par  des  formules  atomiques  semblables 
les  combinaisons  isomorphes  formées  par  cet  élément  et  par  tel 
autre  qui  lui  est  analogue. 


NOMENCLATURE  ET  NOTATION  CHIMIQUES. 
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Principe  de  la  nomenclature  française.  — Nomenclature  des  composés  oxygénés. 
— Anhydrides  ou  acides  anhydres,  oxydes.  — Acides  hydratés  et  hydrates 
métalliques.  — Sels.  — Nomenclature  des  composés  non  oxygénés. 

Considérations  générales.  — On  connaît  aujourd’hui  65  substances 
dont  on  n’a  pu  retirer  qu’une  seule  espèce  de  matière  et  qu’oit  con- 
sidère, en  conséquence,  comme  des  corps  simples  (p.  4).  En  se  com- 
binant  entre  eux  ils  forment  une  multitude  innombrable  de  corps 
composés,  renfermant  deux  ou  un  plus  grand  nombre  d’éléments. 
Pour  distinguer  tous  ces  corps  les  uns  des  autres,  il  est  nécessaire 
de  donner  un  nom  à chacun  d’eux,  car  chacun  constitue  une  espèce 
distincte. 

Quant  aux  corps  simples,  leurs  noms  sont  choisis  au  hasard  et 
rappellent,  dans  certains  cas,  quelque  propriété  saillante  de  la  sub- 
stance qu’ils  désignent.  Il  en  était  de  même,  autrefois,  pour  les  corps 
composés  : aucune  régie  précise  ne  servait  de  base  à leur  nomencla- 
ture. De  là  une  complication  dans  les  mots  qui  embarrassait  l’ex- 
position des  idées,  et  souvent,  pour  une  seule  et  même  substance, 
une  synonymie  dont  le  moindre  inconvénient  était  de  fatiguer  inu- 
tilement la  mémoire.  Aussi  les  chimistes  ont-ils  senti  la  nécessité 
de  créer  une  nomenclature  régulière,  applicable  aux  corps  com- 
posés, et  propre  à rappeler  leur  composition.  Tel  est  le  jirincipe  de 
la  nomenclature  française,  œuvre  de  Guyton  de  Morveau,  qui  fut 
secondé  par  Lavoisier,  Bertliollet  et  Fourcroy.  Cette  nomenclature» 
à laquelle  les  progrès  de  la  science  ont  apporté  de  légères  modifi- 
cations, est  encore  en  usage  aujourd’hui. 

Indépendamment  de  ce  langage,  dont  nous  allons  exposer  les  rè- 
gles, les  chimistes  ont  adopté  une  notation  écrite  qui  exprime,  sous 
une  forme  concise,  la  composition  atomique  des  corps.  Le  nom  de 
chaque  corps  simple  est  exprimé  par  un  symbole  qui  en  représente 
l’atome.  Ce  symbole  est  une  lettre,  l’initiale  du  nom  du  corps  sim- 
ple. Ainsi  II  représente  1 atome  d’hydrogène  pesant  1,  O représente 
I atome  d’oxygène  pesant  IG.  En  combinant  ces  symboles  entre  eux. 
il  est  facile  de  représenter  d’une  manière  précise  la  composition  ato- 
mique des  corps  composés.  De  cette  combinaison  résultent  les  for- 
mules chimicpics.  Derzelius  en  a introduit  l’usage  dans  la  science 
Nous  donnons,  dans  le  tableau  suivant,  les  noms  des  corps  simple» 
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aujourd’hui  connus.  Nous  y joignons  leurs  poids  atomiques,  et  les 
symboles  ou  signes  abrégés  par  lesquels  on  est  convenu  de  repré- 
senter les  atomes  des  corps  simples. 


NOMS 

LES  ÉLÉMENTS. 

SYMUOLES 

POIDS 

ATOMl- 

QCES. 

Aluminium  , . . 

Al 

27,4 

Antimoine.  . . . 

Sb 

122 

Argent 

Ag 

108 

Arsenic 

As 

75 

Azote  

Az 

14 

Baryum 

Ba 

157 

Bismuth 

Bi 

210 

Bore 

Bo 

11 

Brome 

Br 

80 

Cadmium  .... 

Cl 

112 

Calcium 

Ca 

40 

Carbone  

C 

12 

Cérium 

Ce 

92 

Césium 

Cs 

155 

Chlore 

Cl 

55,5 

Chrome 

Cr 

55,5 

Cobalt • 

Go 

59 

Cuivre 

Cu 

05,5 

Didymium  .... 

Di 

96 

Erbium 

Er 

112,6 

Étain 

Sn 

118 

Fer 

Fe 

56 

Fluor  ..... 

Fl 

19 

Gallium 

Ga 

69,9 

Glucinium  .... 

G1 

9,5 

Hydrogène.  . . . 

II 

1 

Iode 

I 

127 

Indium 

In 

115,4 

Ii'idium 

Ir 

198 

Lanthane 

La 

90,2 

Lithium 

Li 

7 

Magnésium.  . . . 

Mg 

24 

NOMS 

DES  ÉLÉMENTS. 

aTMBOLE^ 

POIDS 

ATOMI- 

QLES. 

Manganèse.  . . . 

Mn 

55,2 

Mercure 

Hg 

200 

Molybdène  .... 

Mo 

96 

Nickel 

Ni 

59 

Niobium 

Nb 

94 

Or 

Au 

197 

Osmium 

Os 

199,2 

Oxygène 

O 

16 

Palladium  .... 

Pd 

106,6 

Phosphore  .... 

Ph 

51 

Platine 

Pt 

197,5 

Plomb 

Pb 

207 

Potassium  .... 

K 

59,1 

Rhodium 

R h 

104,2 

Rubidium  .... 

Rb 

85,2 

Ruthénium  . . . 

Ru 

104,4 

Sélénium,.  . . . 

Se 

79 

Silicium 

Si 

28 

Sodium 

Na 

25 

Soufre 

S 

52 

Strontium  .... 

Sr 

87,5 

Tantale 

Ta 

182 

Tellure 

Te 

129 

Thallium  .... 

Tl 

204 

Thorium 

Th 

254 

Titane 

Ti 

50 

Tungstène  .... 

W 

184 

Uranium 

Ur 

120 

Vanadium  .... 

V 

51,57 

Yttrium 

Y 

89,6 

Zinc 

Zu 

65,2 

Zirconium  .... 

Zr 

90 

Le  plus  grand  nombre  de  ces  corps  simples  possèdent  certaines 
propriétés  physiques  qui  les  caractérisent  comme  mélaiix.  Ils  sont 
opaques,  doués  d’un  éclat  particulier  qu’on  nomme  métallique,  et 
qui  ne  disparaît  pas  sous  le  brunissoir.  Ils  sont  bons  conducteurs 
de  la  chaleur  et  de  l’éleclricité. 
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D’autres  corps  simples,  en  plus  petit  nombre,  sont  dépourvus  de 
ces  propriétés.  On  les  a nommés  mélalloïdcs.  Parmi  ces  derniers  on 
compte  les  corps  suivants  ; 


HYDROGÈNE  OXYGÈNE 
— sOLFRE 

FLUOR  SÉLÉNIUM 

CHLORE  TELLURE 

RROME 
lOHE 


AZOTE  BOUE 

PnO?PIIOI:E 
ARSENIC 
AN'I  IM0IN3 
tii] 


SILICIUM 

CARBONE 


Au  point  de  vue  théorique  cette  distinction  n’offre  pas  une  grande 
valeur,  car  il  est  impossible  de  tracer  la  limite  exacte  qui  sépare 
jes  métaux  des  métalloïdes. 

Nomenclature  des  corps  composés.  Le  principe  de  la  nomenclature 
française  est  d’indiquer  par  les  noms  la  composition  des  combi- 
naisons chimiques.  Parmi  ces  dernières,  les  plus  nombreuses  et 
les  plus  importantes  sont  les  combinaisons  renfermant  de  l’oxygène. 
Elle  sont  binaires  ou  ternaires,  c’est-à-dire  que  l’oxygène  y c^t 
combiné  avec  un  seul  ou  avec  2 éléments. 

Corps  oxygénés  l»înaîres.  — Considérons  d’abord  les  corps 
oxygénés  les  plus  simples,  c’est-à-dire  ceux  qui  résultent  de  la  com- 
binaison de  l’oxygène  avec  un  autre  corps  simple,  métalloïde  ou  iné- 


Fig.  8. 

tal.  Ces  combinaisons  conslituenl  \gs  acides  anhydres  ou  anhydrides 
et  les  oxydes.  Les  acides  anhydres  résultent  généralement  de  l’union 


YVUUTZ. 


O 
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d’un  métalloïde  avec  l’oxygéne  : les  oxydes,  qu’on  nomme  métalli- 
ques, se  forment  par  la  combinaison  d’un  métal  avec  l’oxygène. 

Expériences.  1°  Dans  une  capsule  flottant  sur  le  mercure  on  a 
inti'oduit  un  morceau  de  phosphore.  On  y met  le  feu  et  on  recouvre 
aussitôt  la  capsule  d’une  cloche  de  verre.  Le  phosphore  brûle  et  ré- 
pand des  vapeurs  épaisses  qui  vont  se  condenser  en  flocons  blancs- 
sur  les  parois  de  la  cloche.  Ce  corps  résulte  de  la  combinaison  du 
pliosphore  avec  l’oxygène  : c’est  Yacide  j^hosphorique  anhydre  ou 
anhydride  phosphorique. 

2"  Qu’on  chauffe  du  plomb  à l’air  et  qu’on  le  maintienne  en  fusion 
pendant  quelque  temps,  on  verra  sa  surface  brillante  se  ternir  et  se 
recouvrir  de  pellicules  grises,  qui  finiront  par  se  convertir  en  une 
poussière  jaune.  Ce  corps  s’est  formé  par  la  combinaison  de  l’oxygène 
avec  le  plomb.  C’est  V oxyde  de  plomb  ou  oxyde  plombique. 

Mais  de  telles  combinaisons  peuvent  s’effectuer  en  diverses  pro- 
portions, ainsi  que  nous  l’avons  vu.  Un  atome  d’un  corps  peut  s’unir 
à 1,  2,  3 atomes  d’oxygène,  et  les  noms  des  composés  ainsi  formés 
doivent  indiquer  le  degré  d’oxydation.  Prenons  des  exemples. 

Le  soufre  forme,  avec  l’oxygène,  deux  combinaisons  : l’ime  ren- 
lerme,  pour  1 atome  de  soufre,  2 atomes  d’oxygène  ; l’autre  renferme, 
l>our  1 atome  de  soufre,  3 atomes  d’oxygène.  On  les  désigne  par  les 
noms  suivants  : aniiydride  sulfurcwa;  ou  acide  sulfureM.r  anhydre, 
anhydride  s>i\Uurique  ou  acide  suïïnriqite  anhydre. 

Dans  la  notation  écrite,  on  les  représente  par  les  symboles 


(pjj  expriment  leur  composition  atomique. 

On  voit  que  le  degré  d’oxydation  est  marqué  par  la  terminaison 
on  eux  ovi  ique,  de  l’adjectif  qui  est  ajouté  au  nom  générique  anhy- 
dride et  qui  indique  l’espèce. 

Les  mômes  principes  sont  applicables  à la  nonienclalure  desoxydes. 
Ainsi  le  mercure  forme,  avec  l’oxygène,  deux  combinaisons  : 
lai  première  renferme,  pour  2 atomes  de  mercure,  1 atome  d’oxy- 


La  seconde,  pour  1 atome  de  mercure,  1 atonie  d’oxygène. 
On  les  désigne  par  les  noms  et  les  symboles  suivants  : 


Oxyde  mercureux. 
Oxyde  mercurique 
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On  emploie  quelquefois  les  dénominations  de  protoxyde,  de  ses- 
quioxyde, de  bioxyde. 

Ainsi  on  nomme  : 

Protoxyde  la  combinaison  de  1 atome  de  métal  avec  1 atome  d’oxygène 

Sesquioxyde.  . . 2 atomes 5 atomes  d’oxygéne 

Bioxyde 1 atome 2 atomes  d’oxygène 

11  est  donc  facile  de  comprendre» la  signification  des  noms  et  des 


symboles  suivants  : 

Protoxyde  de  manganèse Mn  O 

Sesquioxyde  de  manganèse Mn-O^ 

Bioxyde  de  manganèse Mn  0^ 


Souvent  on  désigne  sous  le  nom  de  peroxyde  l’oxyde  le  plus  riche 
en  oxygène. 

Acides  hydratés  et  hydrates  métalliques.  — Les  composés 
oxygénés  que  nous  venons  de  considérer  peuvent  s’unir  à l’eau  pour 
former  des  combinaisons  plus  complexes,  qui  sont  ternaires,  c’est- 
à-dire  qui  renferment  5 éléments.  En  effet,  aux  2 éléments  du  com- 
posé oxygéné  vient  s’ajouter,  indépendamment  de  l’oxygène  de  l’eau, 
un  troisième  élément,  son  hydrogène. 

Les  acides  hydratés  résultent  de  la  fixation  de  l’eau  sur  les  acides 
anhydres. 

Expérience.  Ce  corps  blanc,  qui  se  présente  en  houppes  soyeuses, 
constitue  l’anhydride  sulfurique  ou  acide  sulfurique  anhydre,  SO^.  Il 
est  fort  volatil,  et  aussitôt  que  j’ouvre  le  flacon  qui  le  renferme,  sa 
vapeur,  rencontrant  l’air  humide,  forme  d’épaisses  vapeurs  blanches. 
J’en  projette  une  petite  quantité  dans  l’eau.  L’anhydride  disparaît 
aussitôt  en  se  combinant  avec  ce  liquide.  Telle  est  l’énergie  de  cette 
réaction,  que  la  chaleur  dégagée  donne  lieu  à une  production  de  va- 
peur d’eau,  laquelle  se  formant  et  se  condensant  subitement  au  mi- 
lieu d’une  masse  liquide  plus  froide,  occasionne  un  bruit  particulier, 
une  espèce  de  sifflement.  L’anhydride  sulfurique  s’étant  ainsi  dissous 
dans  l’eau,  la  solution  présente  une  forte  réaction  acide.  Elle  ren- 
ferme l’acide  sulfurique  hydraté,  le  vrai  acide  sulfurique,  le  com- 
posé connu  depuis  si  longtemps  sous  le  nom  d’huile  de  vitriol. 

Nous  pouvons  essayer  de  représenter  celte  réaction  dans  le  lan- 
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gage  abrégé  des  l'ormules,  qui  expriment,  avec  tant  de  précision,  la 
composition  atomique  des  corps.  Celle  de  l’anhydride  sulfurique  est 
représentée  par  la  formule 

SO% 

celle  de  l’eau  par  la  formule 

Si  donc  l’acide  sulfurique  hydraté  résulte  de  l’addition  de  tous 
les  éléments  de  l’eau  à ceux  de  l’anhydride  sulfurique,  celui-ci  de- 
vra renfermer 

S0'^  + 1F0  = S0-^H2. 

Ceci  est  une  équalion  chimique,  et  l’on  voit  que  les  deux  termes 
du  premier  membre  expriment  la  composition  atomique  des  corps 
qui  léagissent,  et  que  l’unique  terme  du  second  membre  donne  celle 
du  produit  de  la  réaction.  Une  telle  équation  est  en  quelque  sorte  un 
compte  d’atomes,  et  la  somme  de  tous  les  atomes  .inscrits  au  pre- 
mier membre  de  l’équation  doit  balancer  exactement  la  somme  de 
tous  ceux  inscrits  au  second. 

Mais  poursuivons  l’exposition  de  réactions  analogues  à la  précé- 
dente et  précisons-les  dans  le  langage  des  mots  et  dans  celui  des 
symboles. 

On  connaît  un  acide  azotique  anhydre,  ou  anhydride  azotique.  11 
résulte  de  l’imion  de  l’azote  avec  l’oxygène  et  sa  composition  atomi- 
que est  représentée  par  la  formule  Az-0^  En  s’unissant  à l’eau,  il 
forme  l’acide  azotique  hydraté,  qui  est  le  véritable  acide  azotique  : 

Az-05  4-  IP-iO  ^ 2(AzOMI) 

Aiihytiride  a/otique.  Eau.  .Acide  azo!i(]iic  liyitralé 

(l  molécule].  (2  molécules). 

Ces  exemples,  que  nous  pourrions  multiplier,  donnent  une  idée 
<le  la  constiiution  des  acides  hydratés,  c’est-à-dire  des  acide.s  propre- 
ment dits  ou  normaux,  qui  sont  des  composés  ternaires.  Les  règles 
que  nous  avons  exposées  pour  la  nomenclature  des  anhydrides  s’ap- 
pliquent d’ailleurs  à la  nomenclature  des  acides.  On  dit  acide  phos- 
phorique,  acide  phosphoreux.  L’acide  Injpophosphoreux  est  un  acide 
du  phosphore  moins  riche  en  oxygène  que  l’acide  phosphoreux. 

Les  hydrates  métalliques  résultent  de  la  lixalion  de  l’eau  sur  les 
oxydes  métalliques.  Tout  le  monde  sait  qu’un  morceau  de  chaux 
vive,  arrosé  d’eau,  s’échauffe,  augmente  de  volume,  se  fendille  et 
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finit  par  se  convertir  en  une  poudre  blanche  impalpable  qui  con- 
stitue la  chaux  éteinte,  combinaison  de  chaux  et  d’eau.  Or  la  chaux 
vive  est  l’oxyde  d’un  métal  qu’on  nomme  calcium.  En  s’emparant 
des  éléments  de  l’eau,  elle  forme  un  composé  ternaire  de  calcium, 
d’hydrogène  et  d’oxygène;  c’est  la  chaux  hydratée  ou  l’hydrale  de 
calcium. 

CaO  4-  IPO  ~ C‘aO‘^IP 

Oxyde  Eau.  Ilydrafc 

de  calcium.  de  calcium. 

Le  métal  potassium,  radical  de  la  potasse,  donne  avec  l’oxygène 
un  oxyde  qui  renferme,  pour  1 atome  d’oxygène,  2 atomes  de  po- 
tassium. La  composition  de  ce  corps  est  donc  représentée  par  la 
formule 

K^O.’ 

Il  s’unit  à l’eau  avec  une  énergie  extrême  et  forme  avec  elle  un 
hydrate  de  potassium,  qui  est  la  potasse  caustique  : 

K-0  4-  IPO  = 2KIIO 

Oxyde  Eau.  Hydrate  de  potassium, 

de  potassium.  (2  molécules). 

Sels.  — Les  sels  résultent  de  l’action  des  acides  sur  les  oxydes  ou 
sur  les  hydrates  métalliques. 

Expérience.  Reprenons,  en  la  modifiant,  une  expérience  que  nous 
avons  déjà  décrite  (page  17). 

Ce  liquide  est  de  l’acide  azotique  étendu  d’eau.  J’y  verse  quel- 
([ues  gouttes  de  sirop  de  violettes,  qui  rougit  imiïiédiatement.  Ce 
second  liquide  est  une  solution  étendue  de  potasse  caustique.  Le 
virop  de  violettes  que  j’y  laisse  tomber  prend  immédiatement  une 
teinte  verte. 

Je  verse  maintenant  goutte  à goutte,  celte  dernière  liqueur,  qui 
est  alcaline,  dans  la  liqueur  acide  en  agitant  celle-ci  continuelle- 
ment, et  il  arrive  un  moment  où  la  teinte  rouge  disparaît  pour  faire 
place  à la  couleur  violette  du  sirop.  La  liqueur  est  maintenant 
neutre.  Elle  ne  renferme  ni  acide  azotique  libre  ni  potasse.  Tous 
deux  ont  disparu  comme  tels.  Ils  se  sont  neutralisés  réciproque- 
ment en  perdant,  le  premier,  sa  saveur  acide,  le  second,  sa  causti- 
cité exTrême.  Ils  ont  donné  naissance  à un  corps  dont  la  saveur  est 
salée,  fraîche  et  qui  ne  manifeste  aucune  action  sur  les  couleurs 
végétales.  C’est  un  sel  neutre  qui  s’est  formé.  On  le  nomme  azotate 
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de  polassiiim.  C’est  le  nitre  ou  salpêtre  des  anciens  chimistes.  Il  n’est 
point  l’iinique  produit  de  la  réaction.  De  l’eau  s’est  formée  en  même 
temps  que  lui,  et  si  nous  voulons  saisir  le  phénomène  tout  entier, 
nous  représenterons  la  réaction  par  l’équation  suivante  : 

AzO-H  + KllO  AzO'^K  + H-0 

Acide  Hydrate  Azotate  Enu. 

azotique.  de  potassium,  de  potassium. 

On  le  voit,  le  sel  azotate  de  potassium  est  un  composé  ternaire 
semblable,  dans  sa  constitution,  à l’acide  azotique  lui-même.  En 
comparant  les  deux  formules  : 

AzO^H  acide  azotique, 

ÀzO^K  azotate  de  potassium, 

on  voit  qu’elles  diffèrent  en  cela  seulement,  que  K tient  dans  la  se- 
conde la  place  occupée  par  H dans  la  première.  On  peut  donc  dire 
que  l’azotate,  de  potassium  représente,  en  quelque  sorte,  de  l’acide 
azotique  hydraté,  dont  l’hydrogène  a été  remplacé  par  une  quantité 
équivalente  de  métal.  Et  cette  définition  s’applique  à la  classe  entière 
des  composés  dont  il  s’agit.  Un  sel  représente  un  acide  hydraté  dont 
l’hydrogène  a été  remplacé,  en  totalité  ou  en  partie,  par  une  quantité 
équivalente  de  métal. 

Les  acides  hydratés  constituent,  en  quelque  sorte,  des  sels  d’hy- 
drogène : ils  sont  neutralisés  lorsque  cet  hydrogène  est  remplacé 
par  un  métal.  L’acide  ou  sel  d’hydrogène  devient  alors  sel  de  métal 
ou  sel  métallique.  Au  point  de  vue  de  la  théorie,  un  acide  hydraté 
est  donc  un  composé  du  même  ordre  qu’un  sel,  et  si,  en  fait,  ces 
corps  sont  séparés  par  de  si  grandes  différences  de  propriétés,  cela 
est  dû  à la  nature  de  la  base.  Quelle  différence,  en  effet,  entre  le 
gaz  hydrogène  et  les  métaux  ! 

Nous  avons  vu  un  sel  se  former  par  l’action  d’un  acide  hydraté 
(l’acide  azotique)  sur  un  Hydrate  métallique  (la  potasse).  Les  oxydes 
anhydres  eux-mêmes  donnent  des  sels  en  réagissant  sur  les  acides. 

Expérience.  De  l’oxyde  de  plomb  jaune  que  je  fais  digérer  avec  de 
l’acide  sulfurique  étendu  d’eau,  se  convertit  en  une  poudre  blanche 
insoluble,  qui  est  du  sulfate  de  plomb.  C’est  un  sel,  et  il  n’est  point 
l’unique  produit  de  la  réaction,  car  de  l’eau  s’est  formée  en  même 
temps  que  lui  : 

S0HI2  4-  PbO  = SO^Pb  4 II-O 

Acide  Oxyde  Sulfate  Eau. 

sulfurique.  de  plomb.  de  plomb. 
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Enfin,  parmi  les  antres  modes  de  formation  des  sels,  il  en  est 
nn  qui  est  digne  d’intérêt  et  dont  nous  donnerons  une  idée  par 
l’exemple  suivant  : 

L’anhydride  sulfurique,  on  acide  sulfurique  anhydre,  se  combine 
directement  et  énergiquement  avec  la  baryte  ou  oxyde  de  baryum, 
et  de  cette  addition  de  tous  les  éléments  de  l’anhydride  à tous  les 
éléments  de  l’oxyde  résulte  un  sel,  le  sulfate  de  baryum  . 

SO?  + BaO  = SO^,BaO  ou  SO'^Ba. 

Mais  que  ce  sel  prenne  naissance  dans  ces  conditions  ou  par  l’ac- 
tion de  l’acide  sulfurique  hydraté,  si  on  le  compare  à ce  dernier 
acide,  on  voit  qu'il  n’en  diffère  que  par  la  substitution  de  Ba  à 11^. 

acide  sulfurique,  sulfate  d’hydrogène, 

SO'^Ba  sulfate  de  baryum. 

Les  réactions  que  nous  venons  d’étudier  et  qui  indiquent  les 
principaux  modes  de  formation  des  sels,  sont  de  nature  à préciser 
la  définition  que  nous  avons  donnée  plus  haut,  en  disant  que  les  sels 
dérivent  des  acides  par  la  substitution  d’un  métal  à l’hydrogène  de 
ceux-ci.  La  nomenclature  elle-même  définit  et  consacre  ces  rapports. 
Le  sel  prend  le  nom  de  l’acide  et  ce  nom  marque  le  genre.  Pour 
distinguer  les  sels  formés  par  un  même  acide,  on  fait  suivre  le  nom 
générique  du  nom  du  métal  qui  marque  l’espèce. 

Ainsi  l’acide  sulfurique  donne  des  sulfates. 

l’acide  azotique azotates. 

l’acide  perchloriquc  . . . perchlorates. 

l’acide  sulfureux sulfites. 

l’acide  hyposulfureux.  . . hyposulfitcs. 

A ces  noms  génériques  on  ajoute  les  noms  des  métaux  qui  entrent 
dans  la  composition  des  sels  et  qui  les  spécifient,  en  quelque  sorte. 
On  dit  : 

Sulfa/c  de  potassium,  de  fer,  de  cuivre,  de  plomb,  etc.; 

Sulf//c  de  sodium  ; 

kzoUite  de  potassium,  de  baryum,  de  mercure,  etc. 

Mais  nous  savons  qu’un  seul  et  même  métal  peut  former,  avec 
l’oxygène,  divers  degrés  d’oxydation.  Ces  différents  oxydes,  en  réa- 
gissant sur  un  seul  et  même  acide,  donnent  naissance  à divers  sels. 

Ainsi  on  obtient  deux  sulfates  différents,  suivant  qu’on  fait  agir 
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sur  l’acide  sulfurique  l’oxyde  cuivreux  ou  l’oxyde  cuivrique  (p.  40). 


S0M12  -f 

CU^O 

S0^Cu2 

+ 

IPO 

A cille 
snliiii'i(|ue. 

Oxyde 

cuivreux. 

Sulfate 

cuivreux. 

Eau. 

SO‘H-  -h 

CuO  = 

SO^Cu 

■+- 

II^O 

Aciile 

sullui'ii|tio. 

Oxyde 

cuivi-ique. 

Sulfate 

cuivrique. 

Eau. 

Il  est  facile  de  distinguer  ces  deux  sels  l’un  de  l’autre  en  ajoutant 
au  substantif  sulfate,  les  adjectifs  cuivreux  ou  cuivrique.  On  dit  de 
même  sulfate  mercurez/x  et  sulfate  mercurique  ; sulfate  krreux  et 
sulfate  ferrique. 

Les  développements  qui  précédent  donnent  une  idée  suffisante, 
pour  le  moment,  de  la  constitution  et  delà  nomenclature  des  sels. 
Nous  compléterons  cet  exposé  dans  la  suite  de  cet  ouvrage. 

l\onienclalnrc  des  composés  non  oxygénés.  — Les  mé- 
talloïdes autres  que  l’oxygéne  peuvent  se  combiner  entre  eux  ou 
avec  les  métaux.  Pour  désigner  de  telles  combinaisons,  on  fait  suivre 
le  nom  de  l’un  des  corps,  terminé  en  ure  de  celui  de  l’autre.  Le 
premier  marque  le  genre,  le  second  l’espèce.  Ainsi  les  combinaisons 
des  métaux  avec  le  chlore,  le  brome,  l’iode,  le  soufre,  le  phosphore, 
l’arsenic,  le  carbone  se  nomment  chlonzrcs,  bromzzrcs,  iodz/rcs, 
sulfzzz’cs,  phosphzzrcs,  arsénizzz’cs,  carbzzrcs.  On  dit  chlorure  de  so- 
dium, bromure  de  potassium,  iodure  de  plomb,  arséniure  de  zinc, 
carbure  de  fer. 

Mais  un  métalloïde,  tel  que  le  chlore  ou  le  soufre,  peut  former, 
comme  l’oxygéne,  plusieurs  composés  avec  un  seul  et  même  métal. 
Dans  ces  composés  1 atome  de  métal  s’unit  à 1 ou  2 atomes  de 
soufre,  àl,  5,  5 atomes  de  chlore,  ou  encore  à 2 ou  4 atomes  de 
chlore.  Cette  composition  atomique  est  exprimée  parles  noms  et  les 
symboles  suivants  : 


Monostilfure  de  Ier FeS 

Disulfure  de  fer FeS- 

Ti  ichlorure  de  pliosphore PliCl* 

Penlachlorure  de  plios])hore.  ......  PhCl® 

Dichlorure  d’étain 

Tétracldorure  d’étain SnCl* 

Trichlorure  d’antimoine Sl>CP 

Penlachlorure  d’antimoine SbCl® 


On  peut  aussi  distinguer  les  divers  chlorures  ou  sulfures  d’un  seul 
et  même  métal  en  ajoutant  au  nom  de  ce  dernier  les  terminaisons 
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eux  ou  ique.  Ainsi  on  dit  chlorure  i^Tveux,  chlorure  ieenque^  chlo- 
rure slanncw.T,  chlorure  siaimique,  chlorure  mcrcuveiix,  chlorure 
inercur/g?/c. 

Les  combinaisons  du  chlore,  du  brome,  de  l’iode,  etc.,  avec  l’hy- 
drogène, sont  des  acides  : elles  échangent  facilement  leur  hydrogène 
contre  un  métal  pour  former  des  composés  analogues  aux  sels  oxy- 
génés et  qui  constituent  les  sels  haloïdes  de  Berzelius. 

Expérience.  Ce  liquide  fumant  est  une  solution  aqueuse  concen- 
trée d’une  combinaison  de  chlore  et  d’hydrogène  qu’on  nomme  acide 
chlorhydrique.  Je  le  verse  avec  précaution  dans  une  solution  con- 
centrée dépotasse  caustique.  Aussitôt  je  vois  apparaître  un  précipité 
blanc  formé  par  de  petits  cristaux  et  offrant  l’aspect  d’un  sel.  C’est 
du  chlorure  de  potassium.  Il  s’est  formé  en  vertu  de  la  réaction 
suivante,  qui  a donné  lieu  à un  dégagement  de  chaleur  : 

HCl  4-  Kilo  = KCl  + ir-0 

Ai'ide  Potasse  Chlorure  Eau. 

chlorliydrique.  caustique.  de  potassium. 

(Hydrate  de  potassium.. 

Les  combinaisons  hydrogénées  du  brome,  de  l’iode,  du  fluor,  du 
soufre,  etc.,  possèdent  des  propriétés  analogues.  On  les  nomme  : 


Acide  bromliydrique.  lllir 

Acide  iodliydrique fil 

Acide  lluoihydi  ique IlFl 


Acide  sulfliydrique  ou  hydrogène  sulfuré.  . Il'S 

Les  chlorures  peuvent  se  combiner  entre  eux.  Il  en  est  de  même 
des  bromures,  iodures,  sulfures,  etc.  Si  dans  une  solution  concentrée 
de  chlorure  platinique  je  verse  une  solution  de  chlorure  de  potas- 
sium, je  vois  apparaître  un  précipité  jaune  qui  constitue  une  com- 
binaison des  deux  chlorures.  C’est  le  chlorure  double  de  platine  et 
de  potassium,  ou  chloro-platinate  de  potassium. 

Il  existe  de  même  des  sulfures  doubles  formés  par  l’union  de  deux 
sulfures  simples.  De  telles  combinaisons  constituent  ce  qu’on  nomme 
des  sidjb-sels,  des  chloro-sels,  etc. 


Alliai^cset  amalgames.  — Les  combinaisons  des  métaux  entre 
eux  portent  le  nom  d'alliages.  On  nomme  amalgames  les  alliages 
du  mercure,  c’est-à  dire  les  combinaisons  de  ce  métal  liquide  avec 
un  autre  métal. 


46 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

HYDROGÈNE 


Densité  rapportée  à l’air 0,0S93 

Poids  de  l’atome  H (poids  de  1 vol.  d’hydrogène  pris  pour  unité).  1 
Poids  de  la  molécule  HH  (poids  de  2 vol.) 2 

Ce  corps  a été  découvert,  en  1766,  par  le  physicien  anglais  Cavcn- 
dish.  Il  constitue  un  des  éléments  de  l’eau;  de  là  le  nom  d’hydro- 
géne  qui  lui  a été  donné  par  Lavoisier. 

Expérience.  1°  Dans  une  éprouvette  remplie  de  mercure  on  fait 
passer  un  petit  morceau  de  sodium 
qui  s’élève  rapidement  au  sommet; 
puis  on  introduit  de  l’eau  [ftcj.  9).  A 
l’instant  où  le  sodium  arrive  au  con- 
tact de  ce  liquide,  on  observe  un  vif 
dégagement  de  gaz;  c’est  l’hydrogène 
provenant  de  la  décomposition  de 
l’eau.  La  réaction  qui  le  met  en  liberté 
est  exprimée  par  l’équation  suivante  . 

'2H2Q  -t-  Na*  ==  2NaI10  + lE 

Eau.  Sodium.  Hydrate  Hydrogène 

de  sodium. 

Qu’on  renverse  l’éprouvette  qui 
renferme  le  gaz  et  qu’on  approche 
rapidement  de  1 oiifice  une  bougie  allumée,  on  verra  apparaître  une 
tlamme  pale.  Un  papier  de  tournesol  rouge,  que  l’on  plonge  dans 
l’eau  contenue  dans  l’éprouvette,  à la  surface  du  mercure,  prendra 
immédiatement  une  teinte  bleue,  et  ce  changement  de  teinte  est 
])ioduitpar  1 hydiale  de  sodium  ou  soude  caustique  que  celte  eau 
tient  en  dissolution. 

2 Dans  une  laige  éprouvette  a pied  [fuj.  10),  j’introduis  du  zinc 
laminé,  coupé  en  petits  morceaux,  et  j’y  verse  ensuite  de  l’acide 
chlorhydrique  ; une  viveenervescence  se  manifeste  immédiatement, 
et  si,  au  bout  de  quelques  instants,  j’approche  deroritice  del’éprou- 
velte  une  bougie  allumée,  le  torrent  d’hydrogène  qui  se  dégage  s’en- 
llamme.  Cet  hydrogène  provient  de  la  décomposition  de  l’acide  chlur- 
hydrique  jiar  le  zinc  qui  se  convertit  en  chlorure. 

2IICI  + Zn  = ZiiCl^  H-  Ilâ 

, , Acide  Zinc.  Ciiloriire  Uydrogèno 

chloriiydriqne.  de  zinc. 

(2  molécules). 
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••réparation.  — Pour  obtenir  de  grandes  quantités  d’hydrogène, 

les  chimistes  mettent 
à profit  une  réaction 
analogue  à la  précé- 
dente. Ils  décompo- 
sent par  le  zinc  l’a- 
cide sulfurique  éten- 
du d’eau. 

Dans  un  flacon  à 
deux  tubulures,  rem- 
pli d’eau  aux  trois 
quarts,  on  introduit 
du  zinc  laminé  et 
coupé  en  petits  mor- 
ceaux ; on  ajoute  en- 
suite par  un  tube  à 
entonnoir  de  l’acide 
sulfurique  par  petites 
quantités.  La 

réaction  commence 
aussitôt,  et  il  se  dé- 
gage de  l’hydrogène. 
Lorsque  l’air  du  fla  - 
con est  entièrement 
chassé,  on  recueille 
le  gaz  dans  des  éprouvettes  ou  dans  des  flacons  remplis  d’eau. 

Dans  cette  expérience,  on  voit  le  zinc  disparaître  et  se  dissoudre 
dans  le  liquide,  en  donnant  lieu  à un  dégagement  de  chaleur,  et  il 
arrive  souvent,  si  le  liquide  est  suffisamment  concentré,  qu’il  se 
forme,  par  le  refroidissement,  des  cristaux  incolores,  qui  sont  du 
sulfate  de  zinc  ou  vitriol  blanc.  Ce  sel  est  avec  l’hydrogène  l’unique 
produit  de  la  réaction  duzincpur  sur  l’acide  sulfurique  étendu  d’eau. 

SOHl-  + Zn  = S0^*Zn  -1-  II- 

Acide  Zinc  Siill.ile  Hydrogène, 

sullurique.  de  zinc. 

L’addition  d’une  goutte  d’une  solution  de  chlorure  de  platine 
active  beaucoup  cette  réaction. 

Propriétés  pliysicfues.  — L’hydrogène  est  un  gaz  incolore; il 
est  sans  odeur  lorsqu’il  est  pur.  C’est  le  plus  léger  de  tous  les  corps. 
Sa  densité  est  égale  à 0,OG93;  cela  veut  dire  que  si  un  vol.  d’air 
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pèse  1,  un  vol.  d’hydrogène,  mesuré  dans  les  mêmes  conditions  de 
température  et  de  pression,  ne  pèse  que  0,0693.  L’hydrogène  est 
donc  14,44  fois  plus  léger  que  l’air.  Le  poids  de  1 litre  d’hydrogène, 
à 0°  et  sous  la  pression  normale,  est  égal  à 0«%0894.  Au  lieu  de 
rapporter  les  densités  des  gaz  et  des  vapeurs  cà  celles  de  l’air,  il  est 
bien  préférable  de  les  rapporter  à celte  de  l’hydrogène  prise  pour 
unité  (p.  27). 

L'hydrogène  traverse  avec  une  grande  facilité  les  membranes 
végétales  ou  animales,  ou  des  plaques  poreuses  imperméables  à 
l’eau.  On  ne  peut  le  conserver  dans  un  vase  en  verre  qui  présen- 
terait une  fente,  même  très-serrée  ; il  passerait  à travers  celle-ci 
bien  plus  facilement  que  l’air  lui-même.  On  exprime  cela  en  disant 
que  l’hydrogène  est  un  gaz  très-diffusible.  C’est  aussi,  d’après 
M.  Magnus,  le  seul  gaz  qui  soit  doué  d’une  conductibilité  ap- 
préciable pour  la  chaleur.  11  se  rapproche  ainsi  des  métaux  bons 
conducteurs  de  la  chaleur.  Tenant  compte  de  ses  caractères  phy- 
iriques  et  de  l’ensemble  de  ses  propriétés  chimiques,  Faraday 
^ pu  affirmer  depuis  longtemps  le  caractère  métallique  de  l’hy- 
drogène. 

Cette  prévision  théorique  a reçu  très-récemment  une  remar- 
quable confirmation.  L’hydrogène,  qu’on  regardait  comme  incoer- 
cible, a été  liquéfié  et  même  solidifié.  M.  Cailletet  l’a  aperçu  d’abord 
sous  forme  de  brouillard,  en  le  comprimant  à 500  atmosphères,  à 
une  température  de  — 29“  et  en  le  soumettant  à une  brusque 
détente.  M.  Raoul  Pictet  a été  plus  loin.  A l’aide  de  procédés  d’une 
puissance  incomparable  il  l'a  refroidi  à 140°  au-dessous  de  0^ 
sous  une  pression  de  650  atmosphères.  Dans  ces  conditions  l’hy- 
drogène s’est  liquéfié  et  a été  aperçu  sous  forme  d’un  jet  liquide, 
couleur  bleu  d’acier,  au  moment  où  il  a été  projeté  en  dehors 
du  tube  de  condensation.  Et  le  froid  produit  par  son  passage  de 
l'état  gazeux  à l’état  liquide  a été  tel  qu’une  portion  du  jet  liquide 
s’est  solidifiée  et  est  tombée  sur  le  sol  comme  une  grenaille 
métallique,  avec  un  bruit  strident  caractéristique;  une  autre 
jiortion  de  l’hydrogène  solidifié  est  demeurée  pendant  plusieurs 
minutes  dans  le  tube  lui-même. 

Parmi  les  propriétés  physiques  de  l’hydrogène  il  faut  noter  la  re- 
marquable faculté  qu’il  possède  de  passer  au  travers  de  plaques  de 
fer  ou  de  platine  portées  à de  hautes  températures.  (II.  Sainte-Claire 
Deville  et  Troost.)  On  sait  qu’il  s’échappe  assez  rapidement  au  tra- 
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vers  des  feuilles  minces  de  caoutchouc.  D’après  Graham,  celle  pro- 
priété serait  en  rapport  avec  celle  que  possèdent  certains  corps  so- 
lides, et  particuliérement  des  métaux  tels  que  le  fer,  le  platine,  le 
palladium,  de  condenser  le  gaz  hydrogène.  Get  éminent  chimiste  a 
désigné  ce  phénomène  sous  le  nom  ^['occlusion  de  l’hydrogène  par 
les  métaux.  Entre  tous  le  palladium  se  distingue  par  l’énergie  avec 
laquelle  il  absorbe  l’hydrogène.  Il  peut  en  condenser  jusqu’à  9Ü0  fois 
son  volume.  Pour  charger  d’hydrogène  un  fil  de  palladium,  on  dis- 
pose ce  dernier  dans  un  voltamètre,  de  manière  qu’il  constitue  le 
pôle  négatif  d’une  petite  pile  de  Bunsen,  le  pôle  positif  étant  formé 
par  un  gros  fil  de  platine.  Lorsqu’on  fait  passer  le  courant,  l’hydro- 
gène qui  se  dégage  au  pôle  négatif  (voy.  page  68)  se  condense  dans 
le  palladium.  On  voit  alors  ce  métal  éprouver  des  changements  frap- 
pants. Son  volume  augmente,  sa  densité  diminue,  mais  son  éclat 
métallique  persiste,  ainsi  que,  jusqu’à  un  certain  degré,  sa  ténacité 
et  sa  conductibilité  électrique;  il  devient  en  outre  magnétique.  11  se 
forme  ainsi  une  sorte  d’alliage  de  palladium  et  d’hydrogène,  alliage 
qui  contient  environ  20  volumes  de  palladium  pour  1 vol.  d’hydrogène 
réduit  à l’état  solide.  La  densité  de  ce  dernier,  rapportée  à celle  de 
l’eau,  est,  d’après  les  déterminations  de  MM.  Troost  et  Hautefeuille, 
égale  à 0,62  : elle  est  un  peu  plus  élevée  que  celle  du  lithium.  Insis- 
tant sur  le  caractère  métallique  de  l’hydrogène  ainsi  allié  au  platine, 
Graham  a proposé  de  le  nommer  hydroejenium. 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  est  un  gaz  combustible, 
et  le  produit  de  sa  combustion  est  l’eau. 

Expériences.  1°  Une  bougie  allumée  que  je  fais  pénétrer  dans  une 
éprouvette  {fiy.  14)  remplie  de  gaz  liydrogène  l’enllamme  au  contact 
de  l’air;  elle  s’éteint  lorsqu’elle  arrive  dans  l’atmosphère  du  gaz. 

L’hjdrogène  est  donc  iiillammable  et  incapable  d’entretenir  par 
lui-même  la  combustion. 

2°  Dans  le  flacon  A,  on  a introduit  de  l’eau,  du  zinc  et  de  l’acide 
sulfurique  {fuj.  12).  Le  gaz  hydrogène  qui  s’en  dégage  traverse  le 
tube  CB,  qui  est  rempli  de  chlorure  de  calcium,  et,  après  s’être 
desséché  au  contact  de  cette  substance  trés-avide  d’eau,  s’échappe 
par  la  pointe  effilée  du  tube  a.  En  approchant  une  allumette  de  ce 
jet  d’hydrogène,  je  le  vois  s’enflammer  et  brûler  avec  une  flamme 
pâle.  Je  fais  descendre  une  cloche  bien  sèche  D jusqu’au-dessous  de 
l’orifice  du  tube,  et  je  vois  les  parois  de  la  cloche  qui  entourent  le 
jet  de  gaz  enflammé  se  couvr  ir  d’une  sorte  de  rosée,  dont  les  goût- 
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teleUes  vont  se  réunir  bientôt  et  ruisseler  vers  le  bord.  C’est  de 
l’eau,  et  elle  s’est  formée  parla  combustion  de  l’hydrogène,  c’est- 
à-dire  par  sa  combinaison  avec  l’oxygène  de  l’air. 

0“  Pour  allumer  le  jet  de  gaz  hydrogène,  il  suffit  d’en  approcher 
une  mèche  d’amiante,  dont  l’extrémité  a été  trempée  dans  du  noir 


Fig.  12. 


de  platine,  cjui  est  du  platine  très-divisé.  On  voit  d’abord  ce  corps 
rougir,  puis  mettre  le  feu  au  gaz. 

4°  Une  éprouvette  remplie  de 
gaz  hydrogène  peut  être  tenue  ver- 
ticalement sans  que  le  gaz  s’é-  , 
chappe  rapidement  par  l’ouverture 
inférieure.  Si  je  l’incline,  il  débor- 
dera et  s’élèvera  dans  l’air  en  rai- 
son de  sa  légèreté.  Je  puis  le  rece- 
voir dans  une  seconde  éprouvette 
tenue  verticalement  au-dessus  dii 
la  première,  que  j’incline  de  plus 
en  plus  [fig.  15).  Les  deux  éprou- 
vettes étant  renversées  Tune  sui’ 
l’autre,  bord  à bord,  je  constate  le 
passage  du  gaz  dans  l’éprouvette 
supérieure  en  approchant  de  celle- 
'ci  une  bougie  allumée  {fig.  14)  : la  combustion  du  gaz  hydrogène 
s’effectue  avec  bruit,  c’est-à-dire  avec  une  faible  explos  on. 
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5®  Elle  s’effectue,  en  rendant  un  son  harmonieux,  lorsque  ces 
bruits  se  succèdent  rapidement  et  à des  intervalles  réguliers,  ('con- 
dition que  l’on  réalise  en  faisant  brûler  le  jet  d’hydrogène  dans  un 
large  tube.  L’expérience  représentée  par  la  figure  15  porte  le  nom 
iV harmonica  chimique. 


Ajoutons  que  l'hydrogénium,  ou  hydrogène  condensé  dans  le  pal- 
ladium, paraît  se  distinguer  par  ses  propriétés  chimiques  de  1 hy- 
drogène gazeux  (Graham).Il  s’unit,  dans  l’obscurité,  à la  température 
ordinaire  au  chlore  et  <à  l’iode  ; cette  union  directe  étant  impossible 
entre  I hydrogène  ordinaire  et  l’iode  et  ne  s’effectuant  entre  ce  même 
gaz  et  le  chlore  que  sous  rinfiuence  de  la  lumière,  à la  température 
ordinaire.  Dans  l’état  où  il  est  assoedé  au  palladium,  rhydrogène. 
paraît  donc  constituer  une  modification  plus  active  de  rhydrogène 
tel  cpe  nous  le  connaissons  à l’état  gazeu.x. 
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OXYGÈNE 


Densité  rapportée  â l'air..  1,103£ 

Üensilé  rapportée  â l'hydrogène  jpoids  de  1 vol.  0, 1 vol.  II 

pesant  1) 16 

Poids  de  l’atome  O (poids  de  1 volume) 16 

Poids  de  la  molécule  00  (poids  de  2 volumes).  . , 32 


Découvert  par  Priestley  en  1774. 

Expérience.  Dans  le  tube  a {ficj.  16)  se  trouve  une  solution  con- 
centrée de  cette  poudre  blanche,  désinfectante,  qui  est  connue  sous 
le  nom  de  chlorure 
de  chaux;  j’y  in- 
troduis une  petite 
quantité  de  per- 
oxyde de  cobalt, 
roinbinaison  d’o- 
xygène et  du  mé- 
tal cobalt,  puis  je 
chaulfe  légère- 
ment. Une  vive  ef- 
fervescence se  dé- 
clare aussitôt,  et, 
si  je  plonge  dans 
la  partie  supé- 
rieure du  tube  une 
allumette  que  je 
viens  de  souiller, 
mais  qui  présente 
encore  un  point 
rouge,  je  constate 
(|u’elle  se  rallume 
immédiatement  et 
qu’elle  brûle  avec  un  vif  éclat.  Cet  effet  est  dû  à un  gaz  qui  s’est 
dégagé  et  qui,  selon  l’expression  de  Lavoisier,  est  éminemment 
propre  à entretenir  la  combustion. 

C’est  le  gaz  auquel  ce  grand  maître  a donné  le  nom  d'oxygène. 
11  se  dégage  par  une  réaction  très-simple.  Sous  rinihience  du  per- 
oxyde de  cobalt,  l’hypochlorite  de  calcium  qui  est  contenu  dans 
le  chlorure  de  chaux  se  convertit  en  chlorure  de  calcium  et  en 
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5:5 


Cl"-O^Ca(*)  = CnCl^  + 0^ 

Hypochlorite  Chlorure  Oxygène, 

de  calcium.  de  calcium. 

Préparation.  — Pour  préparer  de  grandes  quantités  d’oxygène, 
on  peut  employer  un  procédé  analogue  au  précédent.  On  chauffe  du 
chlorate  de  potassium;  il  se  convertit  en  chlorure  et  laisse  dégager 
tout  son  oxygène.  Pour  faciliter  cette  décomposition,  on  peut  ajou- 
ter au  chlorate  une  petite  quantité  de  peroxyde  de  manganèse  ou 
d’oxyde  de  cuivre,  dont  le  rôle,  analogue  à celui  du  peroxyde  de 
cobalt  dans  l’expérience  précédente,  n’est  pas  encore  complètement 
éclairci.  La  décomposition  du  chlorate  est  complète  si  la  tempéra- 
ture est  assez  élevée;  elle  est  exprioiée  par  l’équation  suivante  : 

CIO'^K  = KCl  + 0- 

Clilor.^te  Clilonire  Oxygène, 

de  potassium,  de  potassium. 

On  place  le  chlorate  dans  une  cornue  de  verre,  de  manière  à la 
remplir  jusqu’au  tiers  environ;  au  bec  de  la  cornue  on  ajoute  un 
tube  abducteur  qui  plonge  sous  la  cuve  à eau  ou  sous  la  cuve  à 


Fig.  17, 


mercure  {fig.  17).  On  cliauffe  ensnile  la  cornue  à l’aide  d’un  four- 
neau ou  d’une  lampe  à gaz.  Le  chlorate  fond  et  abandonne  bientôt 
de  l’oxygène,  qui  se  dégage  avec  effervescence.  A la  fin  de  l’opéra- 


n ci*o/:afJ. 
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üon,  on  active  le  feu  pour  décomposer  en  chlorure  de  potassium 
et  en  oxygène  une  certaine  quantité  de  perchlorate  formé  par  la 
fixation  d’une  portion  de  l’oxygène  sur  le  chlorate. 

Pour  remplir  d’oxygène  les  gazomètres  qui  sont  en  usage  dans 
les  laboratoires,  on  chauffe  dans  des  cornues  de  grès  vernissé  un 
mélange  de  chlorate  de  potassium  et  d’oxyde  de  cuivre. 

On  peut  aussi  chauffer  à une  forte  chaleur  rouge  du  peroxyde  de 
manganèse  ; il  perd  par  la  chaleur  le  tiers  de  l’oxygène  qu’il  ren- 
ferme et  se  convertit  en  oxyde  rouge  de  manganèse. 

3Mn02  Mn^O^  -h  0^ 

Bioxyde  Oxyde  rou^e  Oxygène, 
de  manganèse  de  manganèse. 

Récemment  M.  Tessié  du  Mottay  est  parvenu  à fabriquer  l’oxygène 
à bas  prix.  Son  procédé  repose  sur  la  formation  de  manganate  de 
sodium  par  l’action  de  l’air  sur  un  mélange  chauffé  de  peroxyde  de 
manganèse  et  de  soude  et  sur  la  décomposition  de  ce  manganate,  vers 
450°,  sous  l’influence  de  la  vapeur  d’eau,  décomposition  qui  a pour  effet 
de  remettre  en  liberté  l’oxygène  que  le  peroxyde  de  manganèse  avait 
absorbé  pour  former  le  manganate  de  sodium  et  de  régénérer  la  soude. 

Propriétés  physiques.  — L’oxygéiie  est  un  gaz  incolore  sans 
odeur  et  sans  saveur  ; il  est  un  peu  plus  lourd  que  l’air  ; sa  densité 
= 1,1056.  Si  un  volume  d’hydrogène  pèse  1,  le  même  volume 
d’oxygène,  mesuré  dans  les  mêmes  conditions  de  température  et 
de  pression,  pèse  16.  C’est  ce  qu’on  exprime  en  disant  que  la  den- 
sité de  l’oxygène,  rapportée  à celle  de  l’hydrogène,  est  égale  à 16. 
Un  litre  d’oxigène  pèse  1«%457  à 0°  et  sous  la  pression  normale. 

Ce  gaz  a été  rangé,  jusque  dans  ces  derniers  temps,  au  nombre 
des  gaz  permanents.  En  le  comprimant  à 500  atmosphères,  à une 
température  de  — 29°  et  en  le  soumettant  ensuite  à une  détente 
subite,  M.  Cailletet  l’a  condensé  sous  forme  de  brouillard.  M.  Raoul 
Pictet  l’a  obtenu  sous  forme  liquide  en  le  soumettant  à une  pres- 
sion de  500  atmosphères  et  à un  froid  de  140°  au-dessous  de  0°.  II 
lui  attribue  une  densité  voisine  de  celle  de  l’eau. 

L’oxygène  est  très-peu  soluble  dans  l'eau.  Un  litre  de  ce  liquide 
en  dissout  0“t,041  ou  41°°  à 0°,  0‘“,052  ou  52°°  à 10°,  0'“,028  ou  28°° 
à 20°.  Les  fractions  0,041 , 0,052, 0,028  représentent  les  coefficients  de 
solubilité  de.  l’oxygène  dans  l’eau  aux  températures  de  0°,  de  10°,  de  20°. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxygèiie  peut  se  combiner  direc- 
tement avec  la  plu])art  des  corps  simples,  et  cette  combinaison 
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s’accomplit  souvent  avec  une  telle  énergie,  qu’il  en  résulte  un  vif 
dégagement  de  chaleur  lumineuse  : elle  donne  lieu  à un  phéno- 
mène de  combustion. 

Expériences.  Dans  un  ballon  rempli  d’oxygène  {fig.  18),  je  plonge 
un  cône  de  charbon  dont  la  pointe  est  rougie  au  feu,  et  je  vois 
aussitôt  la  combustion  s’accomplir  avec  un  éclat  inaccoutumé. 
L’oxygène,  en  se  combinant  avec  le  charbon,  forme  un  gaz  incolore 
qui  est  l’acide  carbonique. 

Pareillement,  le  soufre,  le  phosphore  brûlent  vivement  dans  l’oxy- 
gène, en  donnant  naissance,  le  premier,  à un  gaz  incolore  et  irri- 
tant, l’acide  sulfureux  anhydre,  le  second  à des  fumées  épaisses, 
qui  se  condensent  en  flocons  blancs  d’acide  phosphorique  anhydre. 


Â.U  bout  d’un  ressort  de  montre  allongé  en  spirale  se  trouve  fixé 
un  morceau  d’amadou  que  j’allume  ; je  plonge  ensuite  rapidement 
la  spirale  dans  une  cloche  remplie  d’oxygène  et  reposant  sur  une  as- 
siette couverte  d’eau  {fig.  19).  L’amadou  brûle  énergiquement  et 
porte  au  rouge  le  bout  de  la  spirale;  alors  commence  la  combustion 
du  fer  lui-même,  brillant  phénomène  qui  est  accompagné  d’un  dé- 
gagement de  chaleur  si  intense,  que  l’oxyde  de  fer  formé  fond, 
tombe  en  gouttes  incandescentes  qui  s’implantent  dans  l’épaisseur 
de  l’assiette,  même  après  avoir  traversé  une  couche  d’eau. 

On  effectue  de  même  la  combustion  du  métal  magnésium;  elle 
s’accomplit  avec  un  éclat  éblouissant  et  donne  lieu  à la  formation 
d’une  poudre  blanche  qui  est  la  magnésie  ou  oxyde  de  magnésium. 

Les  expériences  précédentes  offrent  des  exemples  de  combustions 
vives.  On  y voit  des  corps  solides,  tels  que  le  charbon,  le  fer,  le 
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magnésium,  devenir  incandescents  : c’est  le  pliénomène  du  feu.  On 
y voit  aussi  des  vapeurs,  comme  celles  du  phosphore  ou  du  soufre, 
devenir  lumineuses  par  le  fait  de  leur  combinaison  avec  l’oxygène  : 
c’est  le  phénomène  de  la  flamme. 

Mais  le  feu  et  la  flamme  n’éclatent  pas  nécessairement  lorsqu’un 
corps  se  combine  avec  l’oxygène.  Il  est  vrai  que  ces  combinaisons 
sont  toujours  accompagnées  d’une  production  de  chaleur;  mais  sou- 
vent cette  chaleur  n’est  point  lumineuse,  quelquefois  même  elle  est 
insensible  à nos  organes. 

Ainsi  le  fer,  dont  la  combinaison  avec  l’oxygène,  au  rouge,  donne 
heu  à un  brillant  phénomène  de  combustion,  peut  s’unir  avec  ce 
gaz  à la  température  ordinaire,  sous  l’influence  de  l’humidité.  Il  se 
forme  ainsi  un  oxyde  de  fer  hydraté,  qui  constitue  la  rouille. 

Mais  cette  oxydation  du  fer,  qui  s’accomplit  lentement,  produit 
un  faible  dégagement  de  chaleur,  et  celte  chaleur  se  dissipe  immé- 
diatement. De  tels  phénomènes  d’oxydation  sont  désignés  sous  le 
nom  de  combustions  lentes. 

Le  terme  combustion  serait  donc  synonyme  d’oxydation  si  nous 
ne  savions,  d’un  autre  côté,  que  toutes  les  combinaisons  chimiques 
donnent  lieu  à une  production  de  chaleur.  Que  l’on  projette  du  cuivre 
dans  du  soufre  en  ébullition,  il  se  produira  une  vive  incandescence 
due  à la  combinaison  des  deux  corps.  De  même  l’antimoine  et  l’arsenic 
projetés,  en  poudre  fine,  dans  une  atmosphère  de  chlore,  s’unissent 
à ce  dernier,  en  donnant  lieu  à une  brillante  combustion.  On  voit  que, 
dans  ces  cas,  la  production  de  chaleur  lumineuse  est  l’effet  et  le 
témoin  d’une  combinaison  énergique,  mais  non  pas  d’une  oxydation. 

L’oxygène  est  un  des  éléments  de  l’air;  c’est  lui  qui  est  la  cause 
et  l’agent  de  toutes  les  combustions,  de  toutes  les  oxydations  qui 
s'accomplissent  au  sein  de  l’atmosphère,  dans  ces  phénomènes,  c’est 
lui  qui  se  fixe  sur  le  corps  qui  brûle,  de  telle  sorte  que  le  produit 
delà  combustion  renferme  toute  la  matière  pondérable  du  corps 
combustible  et  toute  la  matière  pondérable  de  l’oxygène  (p.  5).  Cec> 
est  une  des  vérités  fondamentales  de  la  chimie,  et,  pour  la  décou- 
vrir, il  n’a  fallu  rien  moins  que  les  travaux  d’un  siècle  et  demi.  La 
gloire  de  cette  découverte  appartient  à Lavoisier. 

Ses  travaux  sur  la  combustion  lui  ont  révélé  la  vraie  nature  du  phé- 
nomène de  la  respiration.  La  respiration  des  animaux  est  une  com- 
bustion lente,  source  delà  chaleur  animale.  Elle  donne  naissance  à 
du  gaz  carbonique,  à de  l’eau,  produits  de  l’oxydation  complète  que 
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subissent  dans  l’économie  les  matières  organiques  devenues  impro- 
pres à la  vie,  et  qui  renlerment  toutes  du  charbon  et  de  l’hydrogène. 

La  production  du  gaz  carbonique  par  le  fait  de  la  respiration  est 
facile  à constater.  Que  l’on  dirige,  à l’aide  d’un  tube  introduit  dans 
la  bouche,  l’air  provenant  d'une  expiration  dans  de  l’eau  de  chaux, 
on  verra  bientôt  celle-ci  se  troubler  par  suite  de  la  formation  du 
carbonate  de  chaux  insoluble. 

OZONE  OU  PEROXYDE  D’OXYGÈNE. 

Oü* 

Découvert  par  Scliôtibeiii  en  1810. 

On  sait  que  les  décharges  répétées  d’une  bonne  machine  électrique 
développent  une  odeur  particulière.  Elle  est  due  à la  production 
d’un  corps  que  Schônbein  a nommé  ozone  (de  etw,  je  sens). 

Expérience.  On  mêle  dans  un  mortier  du  permanganate  de  potas- 
sium avec  du  bioxyde  de  baryum,  et  après  l’avoir  introduit  dans  un 
ballon,  on  arrose  ce  mélange  avec  de  l’acide  sulfurique.  On  perçoit 
immédiatement  l’odeur  caractéristique  de  l’ozone,  et  si  l’on  plonge 
dans  le  col  du  ballon  un  papier  humide,  imprégné  d’amidon  etd’io- 
dure  de  potassium  (*),  on  voit  le  papier  bleuir  immédiatement.  Cet 
effet  est  dû  à l’ozone  qui  se  dégage. 

Ce  corps  remarquable  se  forme,  en  outre,  dans  les  circonstances 
suivantes  : 

1°  Par  le  passage  d'étincelles  électriques  à travers  V oxygène.  11 
suffit  de  faire  passer  ces  étincelles  à travers  de  l’oxygène  contenu 
dans  un  tube  au-dessus  d’une  solution  d’amidon  ioduré-,  pour  voir 
apparaître  la  coloration  bleue  [fig.  20). 

On  a remarqué  qu’il  se  produit  une  plus  grande  quantité  d’ozone 
lorsque  le  passage  de  l’électricité  à travers  l'oxygène  s'effectue,  non 
pas  par  des  étincelles,  mais  sans  lumière,  par  des  décharges  obscures 
(Andrews  et  Tait,  de  Babo).  L'oxygène  sec  et  pur  peut  se  convertir 
en  ozone  dans  ces  circonstances.  ]\lais,  en  général,  celte  conversion 
ne  s’accomplit  que  parliellenient,  l’ozone  formé  demeurant  mêlé  à 

(*)  On  nomme  un  tel  papier  ozonoscopique.  Il  l)leuit  par  l’action  qu’exerce 
sur  l’amidon  l'iode  mis  en  liberté  par  l’ozone.  D’après  M.  llouzeau,  il  est  pré- 
ierable  de  se  servir  d’un  papier  de  tournesol  rouge  vineux  trés-sensil)le,  dont 
la  moitié  est  imprégnée  d’iodure  de  potassium.  L'ozone  l'ait  bleuir  celle  der- 
nière moitié,  car  en  décomposant  l’iodure  de  potassium,  il  met  de  la  potasse 
en  liberté  et  celle-ci  bleuit  le  papier  rougi.  Dans  ces  conditions,  l'autre  moitié 
ne  change  pas  de  couleur,  tandis  qu’elle  passerait  au  rouge  vif  sous  l’inllucnce 
de  vapeurs  acides,  et  au  bleu  sous  l’inlluence  de  raniinoniaque. 
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un  grand  excès  d’oxygène.  Une  contraction  se  produit  au  moment 
où  l’oxygène  se  transforme  en  ozone.  Ces  expériences  prouvent  que 
l’ozone  est  de  l’oxygène  condensé  (Andrews  et  Tait,  de  Babo,  Soret). 

2“  Par  V éleclrohjse  de  Veau.  Lorsqu’on  décompose  par  le  courant 
de  la  pile  de  l’eau  acidulée,  l’oxy- 
gène dégagé  autour  du  pôle  positif 
renferme  de  petites  quantités  d’o- 
zone. La  formation  de  ce  corps  est 
favorisée  lorsqu’on  ajoute  à l’eau 
une  quantité  assez  notable  d’acide 
sulfurique  ou  d’acide  chrornique. 

3°  Dans  les  oxydations  lentes. 

Qu’on  introduise  dans  un  grand  Ba- 
con de  l’eau  et  quelques  bâtons  de 
phosphore,  de  manière  que  ceux-ci 
dépassent  le  niveau  du  liquide,  et 
qu’on  agite  le  tout  de  temps  en 
temps.  Au  bout  de  quelque  temps 
l’atmosphère  du  flacon  sera  char- 
gée d’une  petite  quantité  d’ozone. 

D’après  Schonbein,  qui  a observé 
ces  faits,  l’ozone  se  produit  dans 
toutes  les  oxydations  lentes.  Ainsi, 
lorsqu’on  laisse  l’essence  de  téré-  20. 

benthine  à l’air,  sous  l’intluence  de 

la  lumière  solaire,  elle  s’oxyde  lentement,  en  se  résinifiant,  et  se 
charge  en  même  temps  d’une  petite  quantité  d’ozone  qu'elle  dissout. 

4°  Par  la  décomposition  du  bioxyde  de  baryum  par  l'acide  sulfurique. 
Cette  décomposition  donne  naissance  à du  sulfate  de  baryum  et  à de 
l’oxygène  chargé  d’une  petite  quantité  d’ozone  (llouzeau,  fy.  21). 

SO^IL^  -f  BaO^-  = SO'Ba  -+-  IL^O  -f-  O 

11  convient  d’introduire  le  bioxyde  de  baryum,  par  petites  por- 
tions dans  l’acide  sulfurique  contenu  dans  un  ballon  dont  le  col  est 
lenné  par  un  bouchon  de  verre  percé  d’un  trou  rodé  dans  lequel 
s’engage  l’extrémité  du  tube  de  dégagement. 

Propriétés  de  l’oxonc.  — L’ozone  est  doué  d’une  odeur  intense 
particulière.  Une  température  de  290"  le  convertit  en  oxygène  or- 
dinaire, dont  le  volume  est  supérieur  à celui  de  l’ozone.  Ce  corps  est 
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donc  de  l’oxygène  condensé.  L’ozone  esl  un  oxydant  extrêmement 
énergique.  U oxyde  même  des  corps  qui  possèdent  une  faible  affinité 
pour  l’oxygène.  En  présence  d’un  alcali,  il  se  fixe  sur  l’azote  et  le 
convertit  en  acide  azotique,  qui  s’unit  à l’alcali. 


11  oxyde  l’argent  à la  température  ordinaire  et  le  convertit  en  bi- 
oxyde Ag'O'L  II  décompose  immédiatement  l’iodijre  de  potassium  en 
mettant  de  l’iode  en  liberté.  Il  est  insoluble  dans  l'eau  ; il  se  dis- 
sout intégralement  dans  l’essence  de  térébenthine  ou  de  cannelle, 
qu’il  oxyde  lentement.  Il  détruit,  en  les  oxydant,  la  plupart  des  ma- 
tières organiques.  Dans  la  plupart  de  ces  oxydations,  un  tiers  seu- 
lement de  l’oxygène  contenu  dans  l’ozone  se  montre  actif,  les  deux 
autres  tiers  deviennent  libres,  sous  forme  d’oxygène  ordinaire  ; de 
telle  sorte  que  le  volume  de  celui-ci  est  égal  au  volume  occupé  pri- 
mitivement par  l’ozone.  On  en  conclut  que  3 volumes  d’oxygène  sont 
condensés  en  2 volumes  par  l’effet  de  leur  conversion  en  ozone,  et 
si  l’oxygène  ordinaire  est  de  l’oxyde  d’oxygène  00:  l’ozone  apparaît 
comme  du  peroxyde  d’oxygène  00^  (Odling). 

00  = 2 volumes  d’oxygéne 
00*  = 2 volumes  d’ozone. 

Cette  conclusion  deM.  Odling,  concernant  la  nature  de  l’ozone,  a 
été  vérifiée  par  la  détermination  de  la  densité  de  ce  corps.  M.  Soret 
a établi  que  lorsqu’on  absorbe  de  l’ozone  délayé  dans  l’oxygène  par 
l’essence  de  térébenthine  ou  par  l’essence  de  cannelle,  on  observe 
une  diminution  de  volume  sensiblement  double  de  l’augmentation 
de  volume  que  l’on  obtient  en  traitant  le  môme  gaz  par  la  chaleur. 
Il  en  conclut  naturellement  que  la  densité  de  l’ozone  esl  une  fois  et 
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demie  celle  de  l’oxygène,  soit  1,658.  Ce  chiflVe  a étécontrôlé  par  des 
expériences  directes  sur  la  vitesse  de  diffusion  de  l’ozone  (voy.  p.  47). 
On  sait,  par  les  recherches  de  Grahani,  que  lorsque  la  diffusion 
s’opère  par  une  ouverture  libre  sans  interposition  d’un  diaphragme, 
la  vitesse  de  diffusion  est  exactement  en  raison  inverse  de  la  racine 
carrée  de  la  densité  des  gaz.  Or  M.  Soret  a démontré  que  la  vitesse 
de  diffusion  de  l’ozone  est  notablement  plus  grande  que  celle  du 
chlore  et  très-voisine  de  celle  de  l’acide  carbonique,  mais  un  peu 
plus  faible.  Il  en  résulte  que  sa  densité  est  moins  grande  que  celle  du 
chlore  et  sensiblement  égale  à celle  de  l'acide  carbonique  (1,525), 
mais  un  peu  plus  forte,  ce  qui  confirme  le  nombre  1,658. 

Une  dernière  propriété  importante  de  l’ozone  est  sa  réduction 
par  l’eau  oxygénée.  11  en  résulte  de  l’oxygène  ordinaire  et  de  l’eau. 

00"-  * + = 2{0Ü)  + H-^0 

Peroxyde  d’oxygène  Peroxyde  Oxygène  Eau. 

(Ozone.)  d’hydrogène.  ordinaire. 
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L’air  est  un  mélange  d’oxygène  et  d’azote.  II  renferme,  en  outre, 
quelques  traces  de  gaz  carbonique  et  des  quantités  variables  de 
vapeur  d’eau. 

Sa  composition  a été  établie  par  Lavoisier  dans  une  expérience 
demeurée  célèbre. 

Ayant  chauffé  du  mercure  pendant  plusieurs  jours  dans  une 
atmosphère  limitée  d’air,  à une  température  voisine  du  point  d’ébul- 
lition, il  a vu  se  Ibriner  une  poussière  rouge,  combinaison  d’oxygène 
et  de  mercure.  L’expérience  terminée,  il  a constaté  que  le  volume 
d’air  avait  diminué  d’un  sixième  environ.  Après  avoir  recueilli  avec 
soin  l’oxyde  formé,  il  l’a  introduit  dans  une  petite  cornue  et  l'a 
chauffé  au  rouge.  Il  a recueilli  ainsi  un  gaz  « éminemment  propre 
à entretenir  la  combustion  et  la  respiration,  » et  dont  le  volume  était 
égal  sensiblement  à celui  du  gaz  disparu.  Ce  nouveau  gaz,  il  l'a 
npininé  oxygène.  11  l’a  mêlé  au  résidu  impropre  à la  combustion  et 
irrespirable,  et  a reconstitué  ainsi  l’air  atmosphérique.  La  compo- 
sition de  ce  dernier  se  trouvait  donc  établie  et  i)ar  l’analyse  et  par  la 
synthèse.  Et  combien  cette  expérience  était  plus  démonstrative  que 
celle  entreprise  par  Scheelc  à la  même  époiiue  ! Le  gi’aiid  chimisle 
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suédois  s'était  contenté  d’absorber  l’oxygène  de  l’air  par  des  sulfures 
alcalins.  L’azote  était  resté  comme  résidu  ; mais  l’oxygène  fixé  sur 
le  sulfure  ne  pouvait  plus  en  être  séparé. 

Au  reste,  ni  l’iine  ni  l’autre  méthode  ne  pouvait  donner  les  pro- 
portions exactes  suivant  lesquelles  foxygène  est  mêlé  à l’azote  dans 
l’air.  Ces  proportions  ont  été  déduites  des  expériences  suivantes  : 

Expériences.  1“  Dans  une  petite  cloche  courbe  remplie  de 
mercure  et  placée  sur  la  cuve,  je  fais  passer  100  volumes  d’air 

{fig.  20).  J’y  introduis  ensuite 
un  petit  morceau  de  phosphore, 
que  je  chauffe  à l’aide  d’une 
lampe  à esprit-de-vin.  11  s’en- 
flamme et  consomme,  en  brû- 
lant, tout  l’oxygène  des  100  vo- 
lumes d’air.  L’opération  est  ter- 
minée lorsque  la  lueur  produite 
par  la  combustion  de  la  vapeur 
de  phosphore  s’est  propagée  jus- 
qu’au sommet  de  la  colonne  de 
mercure.  En  mesurant  le  résidu 
gazeux,  je  le  trouve  réduit  à 79  volumes  environ.  C’est  de  l’azote. 

2°  L’absorption  de  l’oxygéne  par  le  phosphore  peut  s’effectuer  à 
froid,  si  l’on  introduit  un  long  bâton  de  cette  substance  dans  un 
volume  délerminé  d’air,  renfermé  dans  une  petite  éprouvette  gra- 
duée. L’expérience  dure  quelques  heures  et  donne  le  même  résultal 
que  la  précédente. 

5°  Je  mesure,  sur  la  cuve  àmercure,  dans  un  tube  gradué,  100  vo- 
lumes d’air.  J’y  fais  passer  d’abord  une  solution  concentrée  de  po- 
tasse, puis  de  l’acide  pyrogallique,  substance  blanche,  cristalline, 
employée  en  photographie  ; puis  j’agite  vivement  le  tout  en  bouchant 
l’extrémité  du  tube  avec  le  pouce. 

La  solution  alcaline  noircit  immédiatement  par  suite  de  la  des- 
truction de  l’acide  pyrogallique.  Tout  l’oxygène  est  rapidement  ab- 
sorbé, et  lorsque  je  débouche  le  tube,  sous  le  mercure,  je  constale 
une  absorption  : les  lOU  volumes  d’air  se  trouvent  réduits  à 7y  vo- 
lumes environ. 

4°.Maisvoici  une  expérience  qui  est  susceptible  d’une  plus  grande 
exactitude  : 

Le  tube  E [fig.  21)  est  un  eudiométre  de  Bunsen  ; il  est  long  de 
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60  centimètres,  sur  une  largeur  de  2 centimètres.  Deux  fils  de  pla- 
tine traversent  la  partie  supérieure  et  sont  scellés  liermétiquement 
dans  l’épaisseur  du  tube.  Ils  se  terminent  extérieurement  par  un 
œillet  et  se  recourbent  à l’intérieur,  s’appliquant  sur  le  verre  et  lon- 
geant la  voûte  de  manière  à laisser  entre  leurs  extrémi- 
tés un  intervalle  de  1 centimètre.  Le  tube  porte  une  di- 
vision en  millimètres,  et  l’on  connaît  la  capacité  de  cha- 
que division.  11  est  rempli  de  mercure  et  renversé  sur  une 
petite  cuve.  J’y  introduis  100  volumes  d’air  et  100  volu- 
mes d’hydrogène.  Mettant  un  des  œillets  de  platine  en 
communication  avec  une  source  électrique  et  l’autre  avec 
le  sol,  jetais  passer  dans  le  mélange  une  étincelle  (/!{/. 24). 
Une  lueur  y éclate  : tout  l’oxygène  des  100  volumes  d’air 
s’est  combiné  avec  de  l’hydrogène  pour  former  de  l’eau. 
Il  en  résulte  un  vide  qui  est  remplacé  par  du  mercure, 
et  au  lieu  de  200  volumes  de  gaz  introduits  dans  l’eudio- 
mètre,  je  n’y  trouve  plus,  toutes  corrections  faites,  que 
137,21  volumes  d’un  mélange  d’azote  et  d’hydrogène. 

62,79  volumes  ont  donc  disparu  pour  former  de  l’eau. 
Cette  eau  renferme  tout  l’oxygène  contenu  dans  les  100  vo- 
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linnes  d’air  -,  et  comme  chaque  volume  de  cet  oxygène  a dû  brûler  2 vo- 
knnes  d’hydrogène,  il  en  résnlte  que  les  02,79  volumes  disparus  reii. 
lérinaicnl  20,93  volumes  d’oxygène  pour  41 ,80  volumes  d’hydrogène. 
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Les  lOOvolumcs  d’air  introduits  dans  l’eiidiométre  renfermaient  donc 


20,93  vol.  d’oxygène. 
79,07  d’azote. 


Telle  est  la  composition  de 
l’air  en  volumes.  Comme  l’a- 
zote est  plus  léger  que  l’oxy- 
gène, il  en  résulte  que  ces 
rapports  volumétriques  n’ex  - 
priment pas  la  composition 
de  l’air  en  poids.  Celle-ci  a 
été  déterminée  avecbeaucoup 
d’exactitude  par  MM.  Dumas 
et  Büussingault,  à l’aide  de 
la  méthode  suivante  : 

Un  ballon  A,  d’une  capacité 
de  15  à 20  litres,  muni  d’une 
* armature  en  cuivre  traversée 
^ par  un  robinet  R"  et  pouvant 
se  visser  sur  la  machine 
pneumatique,  est  mis  en 
communication  avec  un  tube 
de  verre  peu  fusible  BB', 
muni  de  deux  robinets  R et  R' 
et  rempli  de  cuivre  métal- 
lique. Le  ballon  et  le  tube 
sont  vides  d’air  et  leur  poids 
a été  déterminé  avec  soin. 

Le  tube  rempli  de  cuivre 
est  placé  sur  une  grille  à 
combustion.  Par  son  extré- 
mité B',  il  est  mis  en  com- 
munication avec  les  tubes  K, 
1,  11,  G,  F,  E,  D,  C.  Le  tube 
à boules  C renferme  une  solu- 
tion de  potasse  caustique; 
les  tubes  D et  E sont  remplis 
de  pierre  ponce  imprégnée 
de  potasse  caustique,  et  les 
suivants  F,  G de  fragments  de  potasse;  le  tube  à boule  11  renferme 
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de  l’acide  sulfurique,  et  les  derniers  tubes  I,  K sont  remplis  de 
pierre  ponce  imprégnée  d’acide  sulfurique.  La  potasse  sert  à purger 
l’air  de  la  petite  quantité  d’acide  carbonique  qu’il  renferme;  l’acide 
sulfurique  le  prive  de  son  humidité. 

Les  choses  étant  ainsi  disposées,  on  chauffe  au  rouge  le  tube  rem- 
pli de  cuivre,  les  robinels  étant  ouverts,  puis  on  ouvre  le  robinet 
du  ballon.  Aussitôt  l’air  s’y  précipite,  mais  il  ne  peut  y arriver  qu’a- 
près  avoir  traversé  la  série  de  tubes  où  il  laisse  l’acide  carbonique 
et  la  vapeur  d’eau,  et  le  tube  rempli  de  cuivre  incandescent  où  il 
se  dépouille  de  son  oxygène.  C’est  donc  de  l’azote  pur  qui  entre 
dans  le  ballon.  L’expérience  est  terminée  lorsque  la  tension  du  gaz 
contenu  dans  celui-ci  fait  équilibre  à la  pression  atmosphérique. 
On  ferme  alors  le  robinet  R".  On  laisse  refroidir  le  tube  et  on  le 
pèse,  ainsi  que  le  ballon  rempli  d’azote. 

L’augmentation  de  poids  du  ballon  donne  le  poids  de  l’azote  qui 
y est  entré. 

L’augmentation  du  poids  du  tube  (qui  avait  été  pesé  vide  d’air), 
indique  le  poids  de  l’oxygène  qui  s’est  fixé  sur  le  cuivre,  plus  le 
poids  de  l’azote  restant  dans  le  tube  à la  fin  de  l’expérience.  On 
détermine  le  poids  de  cet  azote  en  faisant  le  vide  dans  le  tube  et  en 
le  pesant  une  troisième  fois.  La  différence  entre  la  seconde  et  la 
troisième  pesées  indique  le  poids  de  l’azote  restant  dans  le  tube  à 
la  fin  de  l'expérience.  Ce  poids,  ajouté  à celui  de  l'azote  contenu 
dans  le  ballon,  constitue  le  poids  total  de  l’azote  de  l’air  analysé. 

Le  poids  de  l’oxygène  est  donné  par  la  différence  du  poids  du 
tube  vide  d’air  et  rempli  de  cuivre  oxydé  (troisième  posée)  et  du 
poids  du  tube  vide  d’air  et  rempli  de  cuivre  métallique  (i)remière 
pesée). 

En  employant  cette  méthode,  MM.  Dumas  et  Boussingault  ont 
trouvé  que  100  parties  d’air  renferment,  en  poids  : 

Oxygène '23, 13 

Azole 76,87 

lOJ.OO 

Ces  doux  gaz  sont  simplement  mélangés  dans  l’air  ; ils  ne  s’y 
trouvent  pas  à l’état  de  combinaison  ; et  les  proportions  de  ce  mé- 
lange sont  les  mêmes  partout,  sauf  de  légères  variations.  Au  som-  , 
met  des  plus  hautes  montagnes,  au  centre  des  continents,  au-dessus 
de  l’ininiense  été  ndue  des  mers,  l’air  se  montre,  à peu  de  chose  prés 
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également  riche  en  oxygène.  En  disculant  im  grand  nombre  d’ana- 
lyses, M.  Régnault  a établi  que  la  proportion  d’oxygène  ne  varie 
généralement  que  de  20,0  à 21,0;  seul,  l’air  recueilli  en  pleine 
mer,  près  de  la  surface  de  l’eau,  a présenté  une  quantité  d'oxygène 
un  peu  moindre  (20,6),  circonstance  qu’on  peut  attribuer  à l’actidn 
dissolvante  de  l’eau. 

L’azote  et  l’oxygène  constituent  les  éléments  les  plus  abondants 
de  l’air  ; parmi  les  substances  qu’il  renferme  en  proportion  minime, 
il  faut  noter  principalement  le  gaz  carbonique  et  la  vapeur  d’eau. 

Ga*  carbonique  et  vapeur  d’eau  de  l’air.  — Qu’on  verse 
de  l’eau  de  chaux  dans  un  vase  plat  et  qu’on  l’abandonne  à l’air. 
Au  bout  de  quelques  heures,  sa  surface  sera  recouverte  d’une  pel- 
licule blanche  formée  par  de  petits  cristaux  de  carbonate  de  chaux- 

Cette  expérience  démontre  la  présence  du  gaz  carbonique  dans 
l’air.  Quant  à la  vapeur  d’eau,  on  peut  la  condenser  en  exposant  à 
l’air  un  vase  de  verre  dans  lequel  on  introduit  un  mélange  de  glace 
et  de  sel  marin.  Les  parois  extérieures  du  vase  se  revêtiront  bientôt 
d’une  couche  blanche  de  givre,  résultant  de  la  solidification  de 
l’eau  qui  s’est  précipitée  sur  la  surface  refroidie  du  verre. 

Veut-on  doser  les  quantités  exactes  de  gaz  carbonique  et  de  va- 
peur d’eau  contenue  dans  l’air,  on  peut  aspirer  celui-ci  dans  une 
série  de  tubes  remplis  de  ponce  sulfurique  et  de  potasse  caustique. 
L’aspiration  se  fait  au  moyen  d’un  flacon  ou  d’un  vase  de  fer-blanc  V 
{fig.  26)  rempli  d’eau.  En  laissant  s’écouler  l’eau,  on  force  l’air  à 
traverser  les  tubes  F,  E,  remplis  de  ponce  sulfurique  ; puis  les  tubes 
D,  C remplis  de  ponce  imprégnée  de  potasse  caustique,  enfin  le 
tube  B,  qui  renferme  de  la  ponce  sulfurique.  Ces  tubes  augmentent 
de  poids  en  condensant  la  vapeur  d’eau  d’une  part,  l’acide  carboni- 
que de  l’autre.  La  différence  de  poids  des  tubes  F,  E,  avant  l’ex- 
périence, donne  la  proportion  d’eau  condensée;  la  diflérence  de 
poids  des  tubes  D,  C,  B donne  la  proportion  d’acide  carbonique. 
Quant  au  volume  d’air,  il  est  égal  à celui  de  l’eau  écoulée. 

La  quantité  de  gaz  carbonique  contenue  dans  l’air  varie,  d’après 
les  expériences  de  Théodore  de  Saussure,  de  4 à 6 dix-niilliémes. 
Elle  augmente  dans  les  lieux  habités.  Elle  est  plus  forte  la  nuit 
que  le  jour,  circonstance  qu’il  faut  attribuer  à rinfluence  de  la 
végétation.  Elle  diminue  après  la  pluie.  Elle  est  moindre  au-dessus 
des  grands  lacs. 

Quelles  sont  les  sources  de  ce  gaz  carboni(iue  ? Dans  certaines 
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régions,  les  fissures  de  la  terre  en  laissent  échapper  des  torrents; 
les  volcans  en  vomissent  des  quantités  immenses  ; certaines  eaux 
en  sont  sursaturées  et  le  laissent  dégager  en  abondance,  lor>- 
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qu’elles  viennent  sourdre  à la  surface  de  la  terre.  Mais  la  plus 
gronde  partie  est  le  produit  des  j)hénomènes  de  combustion  qui 
s’accomplissent  à la  surface  du  sol.  Et  parmi  ces  phénomènes,  il 
faut  compter  la  respiration,  qui  est  une  combustion  lente. 

Expérience.  A l’aide  d’un  tube  de  verre  a (fig.  27),  je  souflle  de 
l’air  provenant  d’une  expiration  à travers  de  l’eau  de  chaux  ; on  voit 
celle-ci  se  troubler  par  suite  de  la  formation  du  carbonate  de 
chaux.  L’acide  carbonique  ainsi  fixé  sur  la  chaux  provient  de  la 
resi)iralion,  et  c’est  là  une  source  abondante  de  ce  gaz. 

Le  gaz  carbonique  s’accumide-t-il  indéfiniment  dans  ralmosphère? 
Non.  Rejeté  par  les  animaux,  il  sert  à la  resi)iralion  des  i)lanles. 
Les  parties  vertes  des  végétaux  possèdent,  en  effet,  la  propriété  do 
décomposer  le  gaz  carbonique,  sous  rinlluence  de  la  radiation  so- 
laire. Le  carbone  est  fixé  et  sert  à l’élaborai  ion  de  la  malière  orga- 
nique. L’oxygène  est  rejeté,  sinon  en  tolalité,  du  moins  en  partie. 
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Cette  vérité  importante  est  une  des  plus  belles  conquêtes  de  la 
science  au  siè.  le  dernier.  On  la  doit  aux  efforts  successifs  de  Priest- 
ley, de  Bonnet,  d’ingenhouz,  de  Sennebier,  de  Théodore  de  Saussure. 

Indépendamment  du  gaz 
carbonique  et  de  la  va- 
peur d’eau.  Pair  renferme 
d’autres  matières  qui  y sont 
mélangées  ou  suspendues 
en  très-petite  quantité. 
Parmi  ces  matériaux,  nous 
signalerons  : 

1“  Des  traces  d’ammo- 
niaque, ou  plutôt  de  carbo- 
nate d’ammoniaque.  Elles 
sont  condensées  par  l’eau 
de  pluie,  et  jouent  un  rôle 
important  dans  la  végéta- 
tion. 

2“  Une  trace  d’un  hydro- 
gène carboné  (Boussin- 
gault). 

5“  Une  petite  quantité 
d’ammoniaque.  On  suppose 
que  l’acide  azotique  se  forme  dans  l’air  par  l’union  directe  de  l’a- 
zote avec  l’oxygène,  sous  l’influence  de  l’électricité  atmosphérique. 
M.  Schônbein  admet  que  l’air  renferme  des  traces  d’azotite  d’anr 
moiiia([ue 

AzO-  (AzlU). 

4“  Un  corps  qui  possède  la  propriété  de  bleuir  le  papier  imprégné 
d’amidon  et  d’iodure  de  potassium.  On  admet,  non  sans  raison, 
que  ce  corps  est  de  l’ozone.  A la  vérité,  le  phénomène  dont  il  s’agit 
pourrait  être  dû  à la  présence  dans  l’air  de  traces  de  vapeurs  ni- 
treuses ou  de  chlore.  Mais,  d’après  une  expérience  récente  de 
M.  Andrews,  cette  conclusion  est  inadmissible.  Ce  chimiste  a démon, 
tré  que  l’air  chargé  du  principe  qui  décom])Osc  l’iodure  de  potas- 
sium perd  cette  propriété  lorsqu’il  est  porté  à une  température 
élevée.  Ce  fait  s’explique  s’il  renferme  de  l’ozone  destructible  par  la 
chaleur  ; il  ne  s’expliquerait  pas  s’il  renfermait  du  chlore  ou  des  va- 
peurs nitreuses.  Au  reste,  l’air  ne  renferme  que  des  quantités  trés- 
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minimes  d’ozone  el  qui  varient  suivant  diverses  conditions  : il  en 
est  souvent  exempt.  On  en  apprécie  approximativement  les  propor- 
tions relatives  par  l’intensité  plus  ou  moins  grande  de  la  coloration 
bleueque  l’air  chargé  d’ozone  communique  au  papier  ozonoscopique. 

5“  Des  corpuscules  solides  suspendus  dans  l’air  et  entraînés  au 
loin  par  les  vents.  Dans  un  air  parfaitement  calme,  ces  corpuscules 
se  déposent,  formant  une  poussière  dont  la  composition  est  très- 
variable.  Elle  renferme  des  germes  de  divers  végétaux  et  animaux 
microscopiques  (Pasteur). 


EAU 

H*0 


Densité  de  vapeur  rapportée  à l'air 0.C23 

Densité  de  vapeur  rapportée  à 1 hydrogène  (*)  (poids  de  1 volume). . 9 

Poids  de  la  molécule  ( *)  fpoids  de  S volumes) = 13 


Composition  tixée  par  Lavoisier  en  1785. 

L'eau  résulte  de  la  combinaison  de  l’hydrogépe  avec  l’oxygène. 

Cette  combinaison  a lieu  dans  le  rapport  exact  de  2 volumes  du 
premier  gaz  à 1 volume  du  second.  Les  expériences  suivantes  dé- 
montrent qu’il  en  est  ainsi. 

\°  Analyse  de  l'eau  par  la  pile.  On  place  de  l’eau  légèrement  aci- 
dulée dans  le  vase  C (fig.  28),  dans  lequel  s’élèvent  deux  fils  de  pla- 
tine. Ces  fils,  scellés  hermétiquement  dans  l’épaisseur  des  parois  du 
vase,  se  terminent  en  dehors  par  des  bouts  libres.  On  met  ceux-ci 
en  communication  avec  les  pôles  d'une  pile  voltaïque.  Le  courant 
passant  alors  au  travers  du  liquide  acidulé  décompose  l’eau  {***), 
et  des  bulles  se  forment  et  s’élèvent  rapidement  autour  des  deux 

(*)  Le  poifls  de  la  molécule  ou  le  i)oids  moléculaire  e.xpriine  le  poids  de 
*2  volumes  de  vapeur,  si  l’on  représente  par  1 le  poids  d'un  volume  d'hydro- 
gène (page  20).  ^ 

(*’)  La  densité  de  la  vapeur  d’eau  rapportée  à celle  de  l’hydrogène  est  égale 
à y : cela  veut  dire  que  si  l'on  représente  par  1 le  poids  de  1 volume  d'hydro- 
gène, le  poids  d’un  volume  de  vapeur  d’eau  est  e.vprimé  par  9;  en  d'aulres 
lerrnes,  que  la  vapeur  d'eau  est  9 fois  plus  dense  que  l’hydrogène  dans  les 
memes  conditions  de  température  et  de  pression. 

(***)  C’est  l'acide  sulfurique  hydraté  qui  est  décomposé  dans  cette  condition; 
S'J‘ll-  se  dédouble  en  II*,  qui  devient  libre  au  pôle  négatif,  et  en  Sû*,  qui  se  rend 
au  pôle  positif  et  s’y  dédouble  en  SO^  -i-  0.  O se  dégage  et  SO®  s’hydiate  de, 
nouveau  pour  former  de  l'acide  sulfurique  : SO^  h- 11*0  = SÛ*11*.  En  définitive 
l’action  électrolyl ique  se  borne  donc  à l’eau  d'hydi  atation  de  l’acide  sull urique 
qui  est  seule  décomposée. 
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Fiff.  28. 


fils  d€  platine,  qui  sont  les  pôles.  Si  l'on  renverse  sur  ces  deux  fils 
des  éprouvettes  remplies  d’eau,  le  gaz  s’y  rassemble,  et  1 on  verra 

bientôt  que  le  volume 
du  gaz  dégagé  autour 
du  pôle  négatif  est 
sensiblement  double 
de  celui  qui  est  dé- 
gagé autour  du  pôle 
positif.  — Le  premier 
gaz  est  de  l’hydro- 
gène, le  second  de 
l’oxygéne,  et  le  rap- 
port dans  lequel  ces 
^ gaz  sontmis  en  liberté 
serait  exactement  ce- 
lui de  2 à 1,  si  une 
petite  quantité  d’oxy- 
géne  ne  restait  dissoute  dans  l’eau  acidulée,  ou  dans  certaines  cir- 
constances, ne  se  portait  sur  l’eau,  autour  du  pôle  positif,  pour 
former  une  trace  d’eau  oxygénée  {voy.  plus  loin). 

Cette  expérience  de  la  décomposition  de  l’eau  par  la  pile  a été 
faite,  pour  la  première  fois,  en  1801,  par  deux  physiciens  anglais, 
Nicliolson  et  Carliste. 

2®  Synthèse  eudiomélrique.  La  composition  de  l’eau  peut  être  éta- 
bliepar  synthèse,  c’est-à-dire  parla  combinaison  des  deux  éléments, 
hydrogène  et  oxygène.  L'expérience,  qui  se  fait  dans  un  eudio- 
mètre,  a déjà  été  décrite  page  21.  Elle  démontre  que  les  deux  gaz 
se  combinent  dans  le  rapport  exact  de  2 volumes  du  premier  et 
de  1 volume  du  second,  et  que  ces  3 volumes  de  gaz  se  condensent 
en  deux  volumes  de  vapeur  d’eau. 

Les  expériences  qui  viennent  d’être  indiquées  établissent  la  com- 
position de  1 eau  en  volumes.  Sa  composition  en  poids  peut  en  être 
déduite,  si  1 on  suppose  connues  les  densités  de  l’hydrogène  et  de 

1 oxygène.  En  eflet,  ce  qu  il  y a de  pondérable  dans  2 volumes  d’hy- 
drogène s ajoutant  à ce  qu’il  y a de  pondérable  dansl  volume  d’oxy- 
gène, on  voit  qu’il  suffit  d’ajouter  deux  fois  le  poids  de  1 volume 
d’hydrogène  au  poids  de  1 volume  d’oxygène  pour  avoir  le  poids  de 

2 volumes  de  vapeur  d’eau.  Cela  revient  à dire  que  le  rapport  en 
poids,  suivant  lequel  l'hydrogènes’unit  à l’oxygène  pour  former  l’eau, 


70 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

est  celui  de  la  double  densité  de  l’iiydrogéne  (poids  de  deux  volumes  de 
H)  à la  densité  de  l’oxygène  (poids de  1 volumedeO).  Ce  rapportes! 

2 X 0,0G93  _ 0,1386  _ 1 
1,1  üoG  ~ 1,1036  “ 8‘ 

Il  peut  être  déduit  d’une  manière  plus  simple  encore  de  la  com- 
paraison des  densités  de  l’hydrogène  et  de  l’oxygène,  cette  dernière 
étant  rapportée  à celle  de  l’hydrogène  prise  pour  unité.  Si  1 volume 
d’hydrogène  pèse  1,  1 volume  d’oxygène  pèse  16;  le  poids  de  2 vo- 
lumes d’hydrogène  sera  donc  2;  celui  de  1 volume  d’oxygène  étant 
16,  on  voit  ciue  les  deux  gaz  s’unissent,  en  poids,  suivant  le  rapport  de 

16  “ 8’ 

18  gTammes  d’eau  renferment  donc  16  grammes  d’oxygène  et 
grammes  d’hydrogène.  Cette  composition,  c|ue  la  comparaison  des 
densités  permet  de  fixer  d’une  manière  approximative  (en  raison 
•t^s  difficultés  que  présente  la  pesée  des  gaz),  a été  établie  de  la 
manière  la  plus  rigoureuse  par  M.  Dumas,  dans  une  expérience  de- 
meurée classique  et  que  nous  allons  décrire. 

3“  Synthèse  de  l'eau  par  la  méthode  des  pesées.  — Pour  déterminer 
la  composition  de  l’eau  par  synthèse,  il  suffit  de  combiner,  avec  un 
poids  rigoureusement  connu  d’oxygène,  une  quantité  indéterminée 
d’hydrogène,  et  de  peser  exactement  toute  l’eau  formée.  Retran- 
chant du  poids  de  cette  eau  celui  de  l’oxygène  qu’elle  renferme,  on 
trouve,  par  différence,  celui  de  riiydrogéne. 

Pour  combiner  l’hydrogène  avec  l’oxygène,  il  convient  de  faire  réa- 
gir levpremier  gaz  sur  un  corps  oxydé  qui  puisse  céder  facilement 
son  oxygène  au  gaz  combustible.  L’oxyde  noir  de  cuivre,  CuO,  d’a- 
bord indiqué  par  Gay-Lussac  et  employé  à cet  usage  par  Berzelius 
et  Dulong,  présente  ces  conditions.  Indécomposable  par  la  chaleur 
seule,  il  est  réduit  facilement  par  l’hydrogène  lorsqu’on  le  chauffe 
dans  une  atmosphère  de  ce  gaz.  Pour  le  réduire,  M.  Dumas  a em- 
ployé l’appareil  représenté  figure  29. 

Il  a dégagé  du  gaz  hydrogène  en  faisant  réagir  l’acide  sulfuriqtie, 
étendu  d’eau,  sur  le  zinc.  Le  gaz  s’est  purifié  en  traversant  des  tubes 
en  U contenant,  le  premier  des  fragments  de  verre  imprégnés  d’acé- 
tate de  plomb,  le  second  des  fragments  de  verre  imprégnés  de  sulfate 
d’argent,  le  troisième  de  la  pierre  ponce  imprégnée  de  potasse  caus- 
tique. L’acétate  de  plomb  décompose  et  relient  l’hydrogène  sulfuré. 
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Le  sulfate  d’argent  décompose  et  retient  l’hydrogène  arsénié,  avec 

formation  d’arséniure  d’ai-^ 
gent;  enfin,  la  potasse  fixe 
une  trace  d’hydrogène  car- 
boné. 

L’hydrogène  ainsi  purifié  se 
fl  dessèche  en  traversant  d’autres 
j tubes  en  U,  renfermant  les  pre- 
miers du  chlorure  de  calcium., 
les  autres  de  la  pierre  ponce 
imprégnée  d’acide  sulfurique. 
On  refroidit  ces  derniers  en.  les 
entourant  de  glace.  Le  gaz  tra- 
verse, enfin,  un  dernier  tube, 
III  plus  petit,  qui  renferme  de 
l’acide  phosphorique  anhydre. 
Son  poids  ne  doit  pas  varier 
pendant  toute  la  durée  de  l’ex- 
périence. On  le  nomme  tube 
témoin. 

Ainsi  purifié  et  desséché, 
"hydrogène  arrive  dans  unbaL- 
j Ion  de  verre  vert  qui  renferme 
de  l’oxyde  cuivrique  pur.  Au 
préalable,  le  poids  de  ce  ballon 
avec  l’oxyde  qu’il  renferme  a 
été  déi  erminé  avec  soin.  On.  a 
' pesé  de  même  le  ballon  réci- 
pient,  ainsi  que  les  tubes  en  U 
I qui  terminent  l’appareil. 

Dès  que  tout  l’air  de  ce  der- 
t nier  a été  expulsé  par  l’hydro- 
\ gène,  on  chauffe  le  ballon.  La 
réduction  de  l’oxyde  s’accom- 
1 plit.  Il  se  forme  de  l’eau  q,ui 
I va  se  condenser,  en  grande 
partie,  à l’état  liquide,  dans 
le  ballon  récipient.  Une  par- 
tie de  cette  eau  est  entraînée, 
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à l’élat  de  vapeur,  par  l’excès  de  gaz  hydrogène.  Cette  vapeur 
d’eau  est  retenue  dans  les  tubes  en  U disposés  à la  suite  du  ballon 
récipient,  et  qui  renferment  du  chlorure  de  calcium  et  de  la  ponce 
sulfurique.  Lorsque  la  réduction  est  presque  terminée,  on  laisse 
refroidir  en  continuant  à faire  passer  le  gaz  hydrogène  dans  l’ap- 
pareil; puis  on  déplace  ce  gaz  par  un  courant  d’air;  enfin,  on  pro- 
cède aux  pesées. 

Le  poids  du  ballon  a diminué  de  tout  le  poids  de  l’oxygène  que 
l’oxyde  de  cuivre  a cédé  à l’hydrogène  et  qui  se  trouve  maintenant 
contenu  dans  l’eau. 

Le  poids  du  ballon  récipient  et  des  appareils  de  condensation  qui 
le  suivent  a augmenté  de  tout  le  poids  de  l’eau  formée. 

Retranchant  de  ce  poids  le  poids  de  l’oxygène,  on  trouve  celui  de 
l’hydrogène. 

A l’aide  de  cette  méthode  rigoureuse,  M.  Dumas  a trouvé  que 
100  parties  d’eau  renferment,  en  poids  : . 


Hydrogène 11,11 

Oxygène 88,89 


iüO.ÜO 

Ce  rapport  est  exactement  celui  de  : 


Hydrogène 1 

Oxygène 8 

Ô 


Propriétés  ph;ysiciues.  — A l’état  de  pureté,  l’eau  est  sans  sa- 
veur et  sans  odeur.  Elle  est  limpide  et  incolore.  Elle  se  présente  sous 
trois  états  dans  la  miture.  Pendant  les  froid’s  de  l’hiver  elle  est 
solide.  La  glace,  la  neige,  le  givre,  le  grésil,  la  grêle,  telles  sont  les 
différentes  formes  quelle  affecte  dans  cet  état.  La  température  à 
lacpielle  la  glace  fond  est  un  des  points  de  repère  de  l’échelle  ther- 
moinétrique.  C’est  à cette  température  que  correspond  le  0 de  nos 
lliermomélres. 


La  neige  est  formée  par  des  agglomérations  de  petits  cristaux.  Ce 
sont  des  i)rismes  hexagonaux  étoilés  ({ui  présentent  souvent  les 
formes  représentées  dans  la  ligure  50. 

Au  moment  où  elle  se  solidilie,  l’eau  se  dilate  et  présente  alors 
une  densité  iiiferieure  à celle  de  l’eau  liquide.  La  densité  de  la  glace 
est  égale  à 0,05.  De  0“  à-f-4"  l’eau  secoulracte,  et  sou  maximum  de 
densité  est  situé  à 4“.  C’est  cette  densité  qui  est  prise  pour  unité. 
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L’eau  et  la  glace  ellc-niêmc  émettent  conlinucllement  des  vapeurs 
invisibles  qui  se  mêlent  à l’air  et  s’y  dissolvent  en  quelque  sorte. 
Cette  vaporisation  est  d’autant  plus  active  que  la  température  s’élève 
davantage. 


Fig.  30. 


On  dit  que.  l’air  est  sa'uré  de  vapeur  à une  température  donnée 
lorsqu’il  refuse  d’en  dissoudre  une  plus  grande  quantité  à cette  tem- 
pérature. Dès  que,  dans  ces  conditions,  la  température  s’abaisse, 
une  portion  de  la  vapeur  se  condense  en  gouttelettes  très-fines,  qui 
restent  suspendues  dans  l’air  sous  forme  de  brouillard  ou  de  vapeur 
visible. 

L’eau  entre  en  ébullition  lorsque  sa  vapeur  a acquis  une  tension 
suffisante  pour  vaincre  la  pression  almosphérique.  C’est  à la  tem- 
pérature de  l’ébullition  de  l’eau,  sous  la  pression  de  0“,76,  que  cor- 
pond  le  degré  100  de  l’échelle  tliermométrique  centigrade. 

l*roprîétés  chimiques.  — L’eau  se  décompose  partiellement 
lorsqu’on  la  poi  te  aux  températures  les  plus  élevées  que  nous  puis- 
sions produire.  En  coulant  du  platine  fondu  dans  un  mortier  en  fonte 
contenant  de  l’eau,  M.  Grove  a observé  un  dégagement  de  bulles 
formées  d’un  mélange  détonant  d’hydrogène  et  d’oxygène.  D’après 
M.  II.  Sainte-Glaire  Deville,  la  vapeur  d’eau  éprouve  une  décomposi- 
tion partielle,  qu’il  nomme  dissociation,  lorsqu’on  l’expose  à une 
température  comprise  entre  1100  et  12U0“.  Pour  recueillir  les  gaz 
hydrogène  et  oxygène  provenant  de  la  vapeur  décomposée,  il  est  né- 
cessaire de  les  séparer  l’un  de  l’autre  avant  qu’ils  aient  atteint  une 
partie  de  l’appareil  où  la  température,  moins  élevée,  leur  permet- 
trait de  se  combiner  de  nouveau.  A cet  effet,  M.  11.  Deville  dirige  le 
courant  de  vapeur  d'eau  à travers  un  tube  de  terre  poreux  a,  entouré 
d’un  tube  de  porcelaine  imperméable  b,  qu’il  porte  au  rouge  blanc 
dans  un  fourneau  alimenté  par  des  charbons  très-denses.  Dans  l’es- 
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pace  annulaire  compris  entre  les  deux  tubes,  il  dirige  un  courant  de 
aaz  carbonique  par  le  tube  c.  La  vapeur  d’eau  dissociée  par  la  cha- 
\eur  fournit  de  l’hydrogène  cl  de  l’oxygène;  mais  ces  deux  gaz  se  se 


narentl’un  de  l'autre  : l’hydrogène,  plus  diftusible  (p.  47),  trr,^-erse 
plus  m’ande  quantité  que  l’oxygène  le  tube  de  terre  poreux.  Quant 
à PoxY-ène,  il  se  dégage  par  le  tube  intérieur,  ou  est  appelée  aussi 
line  portion  de  l’acide  carbonique.  Les  gaz  qui  se  dégagent  par  Cb 
rh-iix  tubes  étant  recueillis  dans  une  éprouvette  remplie  de  potasse 
caustique,  l’acide  carbonique  est  absorbé  et  il  reste  du  gaz  tonnant. 

• Le  courant  de  la  pile  décompose  l’eau  (p.  08). 

Elle  est  décomposée  de  môme  par  un  grand  nombre  de  corps  sim- 
ples métalloïdes  ou  métaux,  qui  s’emparent  de  l’un  ou  de  1 autre  de 
éléments.  Ainsi  le  chlore  la  décompose  à la  chaleur  rouge;  il  se 
norte  sur  l’hydrogène  pour  former  de.  l’acide  chlorhydrique,  et  met 
Lxyfréne  en  liberté.  Un  certain  nombre  de  métaux,  au  contraire, 
décomposent  l’eau  en  mettant  l’hydrogène  en  liberté. 

Nous  savons  que  le  fer  décompose  l’eau  a la  température  louge, 
en  s’emparant  de  l’oxygène,  et  en  dégageant  de  1 hydrogéné  ; que  le 
potassium,  le  sodium  produisent  cet  ellet  a la  tempeialuie  oui 

S-aïul  nombre  de  eorps  eomposés  s’en.parent  des  élémenis  de 
Peau  et  sont  décomposes  par  elle.  Tels  sotd  les  chlorures  de  phos- 
phore. d’anlimoiue.  Dans  ces  réaclions.  que  nous  étudierons  plus 
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tard,  riiydrogéne  de  l’eau  décomposée  se  porte  sur  le  chlore,  l’oxy- 
gène sur  l’autre  corps. 

jVous  avons  déjà  fait  connnaître  l’action  que  l'eau  exerce  sur  les 
acides  anhydres  ou  anhydrides  et  sur  les  oxydes  (p.  58).  Elle  s’y  com- 
bine pour  former  des  acides  hydratés  et  des  hydrates  métalliques. 

Quelques-unes  de  ces  réactions  méritent  d’étre  exposées  de  nou- 
veau. Il  convient  surtout  de  bien  préciser  le  rôle  de  l’eau  qui  y prend 
part. 

Lorsque  l’oxyde  de  potassium  anhydre  s’hydrate  pour  former  de 
la  potasse  caustique,  cette  réaction  s’accomplit  en  vertu  d’une  double 
décomposition  qu’on  peut  exprimer  par  l’équation  suivante  : 


(1) 


Oxyde 

de  polâssiuin. 


Eau.  Ilydrale  Hydrate 

de  potassium,  de  potassium. 


On  le  voit,  l’oxyde  de  potassium  et  l’eau  se  convertissent  tous 
deux  en  hydrate  de  potassium  ou  potasse  caustique  par  l’échange 
de  1 atome  de  potassium  contre  1 atome  d’hydrogène.  L’hydrate  de 
])otassium  dérive,  en  quelque  sorte,  de  l’eau  par  la  substitution  de 
1 atome  de  potassium  à i atome  d’hydrogène.  Et  l’on  sait  que  celte 
substitution  s’effectue  directement  lorsque  le  potassium  décompose 
l’eau. 


(2)  211-^0  -h  R2  = 2KII0  -h  IL-2 


Le  potassium  convertit  donc  l’eau  en  hydrate  de  potassium  en 
lui  faisant  perdre  la  moitié  de  son  hydrogène,  et  l’hydrate  de  potas- 
sium représente  une  sorte  à' eau  potassée.  A son  tour  il  peut  perdre 
l’atome  d’hydrogène  qui  lui  reste  : lorsqu'on  le  chauffe  avec  du  po- 
tassium, cet  hydrogène  se  dégage  et  il  se  forme  de  l’oxyde  de  po- 
tassium anhydre. 

(5)  2KI10  -!-  K-  — 2K2Q  -f  lE-^ 

Ilydnile  PolasEiiim.  Oxyde  Hydrogène, 
de  iJütassiiini.  de  potassium. 

Il  résulte  de  ce  qui  précède  que,  parlant  de  l’eau,  nous  pouvons 
former  de  l’hydrate  de  potassium  (équation  2),  de  l’oxyde  de  potas- 
sium (équation  5),  et  que  nous  pouvons  convertir  celui-ci  de  nou- 
veau en  hydrate  de  potassium  (équation  1).  Les  trois  composés  dont 
il  s’agit  sont  unis  par  les  liens  les  plus  étroits.  Ils  renferment  tous 
1 atome  d’oxygène  uni  à 2 atomes  d’un  autre  corps,  hydrogène  et 
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polassiiim,  et  ces  liens  de  parenté  et  de  composition  sont  exprimés 
de  la  manière  la  plus  claire  par  les  formules  : 


Eau. 


llyclratn 
de  pulassiiim. 


K 

K 


O 


Oxyde 

de  polassmin. 


Lorsqu’on  verse  dans  l’eau  de  l’d..liydride  hypochloreux  Cl-0,  il 
s’y  dissout  à l’instant  môme  et  se  convertit  en  acide  hypochloreux. 
La  réaction  est  exprimée  par  l’équation  suivante  : 


Cil 

Ch 


O + 


Anli'  dride 
hypocliloreux. 


Eau. 


— II  I 

“ Cl( 

Acide 

Iiypacldoieux. 


+ 


O 


Acide 

liy  podiloreux. 


On  le  voit,  l’anhydride  hypochloreux  et  l’eau  se  convertissent  run 
et  l’autre  en  acide  hypochloreux  hydraté  en  échangeant,  le  premier, 
1 atome  de  chlore  contre  1 atome  d’hydrogène;  le  second,  i atome 
d’hydi'ogéne  contre  1 atome  de  chlore.  Cette  réaction  autorise  donc 
à envisager  l’acide  hypochloreux  comme  une  sorte  d’coif  chlorurée, 
c’est-à-dire  comme  de  l’eau  dont  1 atome  d’hydrogène  serait  rem- 
placé par  1 atome  de  chlore. 

Ainsi,  par  leur  constitution  atomique,  la  potasse  et  l’acide  hypo- 
chloreux hydraté  se  rapprochent  l’un  et  l’autre  de  l’eau.  Mais  cjnelle 
différence  dans  leurs  propriétés,  si  on  les  compare  entre  eux, 
ou  avec  l’eau  elle-même!  Comment,  d’ailleurs,  en  serait-il  autre- 
ment pour  des  corps  qui  renferment  des  éléments  si  différents,  le 
potassium  et  le  chlore?  De  fait,  la  distance  qui  sépare  la  potasse  de 
l’acide  hypochloreux  n’est  pas  plus  grande  que  celle  qui  sépare  le 
potassium  du  chlore.  C’est  ainsi  que  la  diversité  des  éléments  peut 
imprimer  des  différences  de  propriétés  marquées  à des  corps  qui 
possèdent  d’ailleurs  une  constitution  atomique  semblable,  qui  ap- 
partiennent au  même  type,  comme  on  dit. 

L’eau  est  un  de  ces  types.  Sa  constitution  sert  de  modèle,  en 
quelque  sorte,  à celle  d’une  foule  de  composés.  INous  bornant,  pour  le 
moment,  aux  exemples  que  nous  avons  cités,  nous  dirons  donc  que 
l’eau,  la  potasse  caustique,  la  potasse  anhydre,  l’acide  hypochloreux 
et  l’anhydride  hypochloreux  appartiennent  au  type  eau. 


TYPE. 


Aiiliydride  Acide  Eau.  Hydrate  Oxyde 

liypoclilorcux.  hypochloreux.  de  polassiuiu  de  potassium. 
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Les  considérations  qui  précèdent  ne  donnent  qu’une  idée  res- 
treinte, mais  suffisante  pour  le  moment,  du  rôle  de  l’eau  dans  les 
phénomènes  chimiques. 

Ce  rôle  est  d’une  importance  extrême,  car  dans  un  nombre  im- 
mense de  réactions  l’eau  intervient,  soit  en  se  décomposant,  soit  en 
se  formant,  soit  en  se  combinant. 

Mais  il  importe  de  signaler  encore  un  autre  mode  d’action.  L’eau 
dissout  un  grand  nombre  de  corps,  et  elle  exerce  cette  action  dis- 
solvante sur  des  gaz,  des  liquides,  des  solides. 

Eîm  comme  dissolvant.  — Un  gaz  qui  se  dissout  dans  l’eau 
change  d’état,  il  devient  liquide  et  en  se  liquétiant  il  abandonne  de 
la  chaleur.  Pareillement  un  corps  solide  se  fait  liquide  en  se  dissol- 
vant dans  l’eau,  mais  pour  devenir  liquide  il  a besoin  d’absorber  de 
la  chaleur.  La  dissolution  d’un  gaz  dans  l’eau  donne  lieu,  par  con- 
séquent, à une  production  de  chaleur;  celle  d’un  corps  solide,  au 
contraire,  à un  abaissement  de  température  ou,  pour  employer 
une  expression  reçue,  à une  production  de  froid. 

Mais  il  est  à remarquer  que  ce  phénomène  physique  de  la  disse- " 
lution  d’un  corps  solide  dans  l’eau,  c’est-à-dire  de  sa  liquéfaction 
et  de  sa  diffusion  dans  ce  liquide,  est  quelquefois  compliqué  d’une 
action  chimique. 

Expérience.  Je  verse  de  l’eau  sur  du  chlorure  de  calcium  en  pou- 
dre. Il  s’y  dissout  sur-le-champ  avec  production  de  chaleur. 

Cette  chaleur,  qui  devient  libre,  témoigne  d’une  combinaison  chi- 
mique : l’eau  s’est  combinée,  en  effet,  avec  le  chlorure  de  calcium, 
et  si  l’on  évapore  convenablement  la  solulion,  elle  laissera  déposer 
de  beaux  prismes  transparents,  qui  constituent  le  chlorure  de  cal- 
cium hydraté.  L’eau  que  renferment  ces  cristaux  et  qui  est  néces- 
saire à leur  formation  est  ce  qu’on  nomme  ['eau  de  crislallisalion. 
Elle  y est  contenue  en  proportion  définie  ; elle  y est  retenue  par  l’af- 
fmité.  Voilà  pourquoi  la  lixation  de  cette  eau  sur  le  chlorure  de 
calcium  anhydre  donne  lieu  à un  dégagement  de  chaleur. 

Je  prends  maintenant  ces  cristaux  de  chlorure  de  calcium  hydraté, 
cl  je  les  fais  fondre  ou  dissoudre  dans  l’eau.  Ils  disparaissent  on  don- 
nant lieu  à un  abaissement  de  température.  Le  phénomène  physique 
de  la  dissolution  du  corps  solide  dans  l’eau  s’est  dégagé,  dans  ce  cas, 
du  phénomène  chimique  de  sa  combinaison  avec  ce  liquide. 

État  naturel  de  l’eau.  — L’oau  ne  se  rencontre  pas  à l’état  de 
pureté  dans  la  nature.  Soit  qu’elle  séjourne  ou  qu’elle  coule  à la  sur- 
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face  de  la  terre,  soit  qu’elle  y tombe  sous  forme  de  pluie,  de  brouil- 
lard, de  rosée,  soit  qu’elle  quitte  de  nouveau  ses  voies  souterraines, 
dans  tous  ces  états  elle  tient  en  dissolution  divers  matériaux. 

Elle  prend  à l’atmosphère  ses  gaz  et  certains  corps  qu’elle  y trouve 
suspendus  ou  en  vapeur.  Elle  dissout  à la  surface  ou  dans  le  sein  de 
la  terre  les  substances  solubles  qu’elle  y rencontre.  C’est  dire  que  la 
composition  des  eaux  doit  offrir  de  grandes  variations,  suivant  leur 
origine,  suivant  les  lieux  où  elles  ont  séjourné  ou  les  terrains  qu’elles 
ont  traversés.  En  général,  eaux  météoriques,  c’est-à-dire  celles  qui 
résultent  de  la  condensation  des  vapeurs  aqueuses  répandues  dans 
l’atmosphère,  sont  plus  pures  que  les  eaux  telluriques.  Celles-ci  pré- 
sentent, dans  leurs  qualités  physiques  et  chimiques,  dans  leur  com- 
position, dans  leur  action  sur  l’économie  animale,  des  différences 
telles,  qu’il  a paru  nécessaire  de  les  partager  en  plusieurs  groupes. 
On  distingue  les  eaux  douces  ou  jmiables  des  eaux  crues  ou  dures. 
Les  premières  ne  tiennent  en  dissolution  que  de  petites  quantités  de 
matières  étrangères  et  sont  essentiellement  propres  aux  usages  éco- 
nomiques. Les  secondes,  trop  fortement  chargées  de  matières  sa- 
lines, et  principalement  de  sels  calcaires,  ne  sauraient  convenir  à 
ces  usages. 

Etre  fraîche,  limpide,  sans  odeur,  d’une  saveur  faible  mais 
agréable  et  qui  ne  soit  ni  fade,  ni  salée,  ni  douceâtre,  cuire  les 
légumes  en  les  ramollissant,  dissoudre  le  savon;  telles  sont  les 
qualités  d’une  bonne  eau  potable. 

Les  plus  pures  ne  sont  point  nécessairement  les  meilleures. 
Ainsi  l’eau  distillée,  l’eau  de  pluie,  les  eaux  provenant  de  la  fonte 
de  la  neige  ou  delà  glace,  quoique  plus  pures,  sont  moins  salubres 
que  les  bonnes  eaux  île  source  ou  de  rivière. 

Les  bonnes  eaux  potables  doivent  être  aérées,  c’est-à-dire  tenir 
en  dissolution  les  gaz  contenus  dans  l’atmosphère  : l’oxygène, 
l’azote,  l’acide  carbonique.  On  voit  que  l’eau  de  pluie  emprunte  à 
l’atmosphère  des  proportions  d’oxygène  et  surtout  d’acide  carbo- 
nique plus  fortes  que  celles  où  ces  gaz  sont  contenus  dans  l’air.  11 
doit  en  être  ainsi,  ballon  a prouvé  que  l’action  dissolvante  de  l’eau 
sur  un  mélange  de  gaz  est  mesurée  pour  chacun  d’eux  par  le  pro- 
duit de  son  coerUcient  de  solubilité,  par  le  cbilTre  exprimant  la 
proportion  de  ce  gaz  dans  le  mélange.  L’ébullition  les  en  chasse. 

Un  litre  d’eau  de  Seine,  recueillie  au  mois  de  janvier  et  soumise 
à l’ébullition,  laisse  dégager,  d’après  M.  IVligol,  5-4'%  l,  tandis  que 
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l’caii  de  plaie  n’en  a donné  que  25  centimètres  cubes.  Voici  la  com- 
position de  ces -mélanges  gazeux  : 


EAU  DE  SF.I.NR 

EAU 

PE  PLUIE 

Gaz  carbonique.  . . 

QC)cc 

0",5 

l>=s77 

Azote 

. . . 21  ,4 

Ib  ,1 

G4  ,47 

0.\ygéne 

, . . . 10  ,1 

7 ,4 

55  ,76 

,1 

25  ,0 

100  ,00 

On  voit  aussi  que  l’eau  courante  est  bien  plus  riche  en  acide  car- 
bonique que  l’eau  de  pluie. 

Matériaux  solides  tenus  en  dissolution  dans  les  eaux.  Les  eaux 
douces  contiennent  généralement  une  petite  proportion  de  certains 
matériaux  fixes,  parmi  lesquels  nous  citerons  des  sels  calcaires,  des 
traces  de  sels  magnésiens  et  de  sels  alcalins,  de  la  silice  et  des  ma- 
tières organiques. 

Les  sels  calciques  contenus  dans  les  eaux  sont  le  carbonate,  le 
sulfate,  quelquefois  des  traces  de  chlorure,  d’azotate,  de  phosphate. 

Le  carbonate  de  calcium  (carbonate  de  chaux),  presque  insoluble 
dans  l’eau  pure,  se  dissout  plus  facilement  dans  l’eau  chargée  d’acide 
carbonique;  il  y existe  donc  à l’état  de  bicarbonate.  Lorsqu’on  porte 
à l’ébullition  une  eau  ainsi  chargée  de  bicarbonate  de  calcium,  ce 
sel  se  décompose  ; du  gaz  carbonique  se  dégage  et  du  carbonate 
neutre  se  précipite.  Lorsque  la  proportion  de  bicarbonate  de  cal- 
cium contenue  dans  une  eau  de  source  est  notable,  il  peut  arriver 
que  celle-ci,  perdant  du  gaz  carbonique,  laisse  déposer  du  carbonate 
de  calcium  à la  température  ordinaire.  Cet  effet  est  favorisé  parle 
mouvement  tumultcux  qu’éprouvent  les  eaux  de  ‘source  soit  dans 
un  lit  fortement  incliné,  soit  dans  des  tuyaux  de  conduite.  Le  car- 
bonate forme  alors  un  dépôt  crislallin  qui  couvre  les  parois  de 
ceux-ci  et,  en  général,  les  objets  plongés  dans  de  telles  eaux,  qu’on 
nomme,  pourcette  raison,  eaux  incrustantes.  Le  ruisseau  de  Saint- 
Allyre,  en  Auvergne,  en  offre  un  exemj)lc  bien  connu. 

La  présence  de  petites  quantités  de  bicarbonate  calcique,  dans 
les  eaux  qui  doivent  servir  de  boisson,  peut  être  considérée  comme 
une  bonne  condition,  au  point  de  vue  hygiénique,  car  l’organisme 
a besoin  de  sels  calcaires  pour  le  déveloi)pcment  et  pour  la  nutri- 
tion du  système  osseux. 

Le  sulfate  de  calcium  [suU^ie  de  chaux)exisle  en  dissolution  dans 
beaucoup  d’eaux,  principalement  d’eaux  de  source  ou  de  puits.  Lors- 
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que  la  proportion  n’y  dépasse  pas  1 5à  50  centigrammes  par  litre,  ces 
eaux  peuvent  être  appli(juces  sans  inconvénient  aux  usages  écono- 
miques. On  nomme  eaux  séléniteuses  des  eaux  fortement  chargées 
de  sulfate  de  calcium  ; elles  ne  se  troublent  pas  à l’ébullition.  Comme 
toutes  les  eaux  fortement  calcaires,  elles  ne  dissolvent  point  le  savon 
sans  qu’il  s’y  produise  un  précipité  floconneux.  Les  sels  de  baryte  y 
font  naître,  un  précipité  abondant  de  sulfate  barytique  insoluble  dans 
l’acide  azotique.  Ces  eaux  sont  impropres  aux  usages  économiques. 

En  général,  la  proportion  des  sels  calcaires  contenue  dans  une 
eau  potable  ne  doit  pas  dépasser  5 à G décigrammes  par  litre  ; les 
eaux  qui  en  renferment  davantage  sont  d'une  digestion  difficile.  On 
les  nomme  eaux  crues. 

tCaux  BifiBBiéralcs  oa  iBiédscinnlcs.  — Ce  sont  celles  qui,  en 
vertu  de  leur  température  ou  de  leur  constitution  chimique,  exer- 
cent sur  l’économie  une  action  spéciale  dont  la  thérapeutique  sait 
tirer  parti. 

Elles  sont  froides  ou  thermales.  Sont  réputées  Uiermales  les  eaux 
dont  la  température,  au  moment  de  l’émergence,  est  supérieure  à 
12  ou  15°.  Au  reste,  leur  température  est  très-diverse  et  parcourt 
tous  les  degrés  de  l’éclielle  entre  2à  et  10Û°  En  France,  l’eau  ther- 
male la  plus  chaude  est  celle  de  Chaudes-Aigues  (Cantal),  qui  at- 
teint Sl“.  On  en  connaît  de  plus  chaudes  à l’étranger.  La  tempéra- 
ture du  Grand  Geysir  en  Islande  est  même  supérieure  à 100°,  dans 
les  profondeurs  du  tube  d’éruption.  En  ce  qui  concerne  leur  consti- 
tution, on  a partagé  les  eaux  minérales  en  un  certain  nombre 
de  groupes  caractérisés,  tantôt  par  la  prédominance  de  certains 
matériaux,  tantôt  par  la  présence  de  principes  particulièrement 
actifs.  Ces  groupes  sont  les  suivants  : 

Eaux  acidulés  ou  gazeuses.,  caractérisées  parla  présence  de  l'acide 
carbonique  libre. 

Eaux  alcalines,  caractérisées  par  la  présence  d’une  proportion 
jilus  ou  moins  notable  de  bicarbonate  de  sodium,  ou  de  silicate 
alcalin. 

Eaux  ferrugineuses  tenant  en  solution  un  sel  ferreux. 

Eaux  salines  renfermant  en  solution  certains  sels  neutres. 

Eaux  sulfureuses,  caractérisées  jiar  la  présence  de  l’hydrogène 
sulfuré  ou  d’un  sulfure  soluble. 

En  arrivant  à la  surface  tlu  sol,  (piehpics-unes  de  ces  eaux  miné- 
rales éprouvent  un  changement  dans  leur  constitution  chimique. 
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Telles  sont  les  eaux  sulfureuses  qui  absorbent  de  l’oxygène,  comme 
nous  le  verrons  plus  loin.  Celles  qui  renferment  de  l’acide  carboni- 
que libre  en  laissent  dégager  une  partie,  et  il  arrive  souvent  qu’une 
portion  des  carbonates  tenus  en  solution  à la  faveur  d’un  excès 
d’acide  carbonique  devient  insoluble  et  se  dépose  par  suite  de  ce 
dégagement.  C’est  là  la  principale  cause  des  dépôts  qui  se  forment 
dans  les  bassins  de  réception  d’un  grand  nombre  d’eaux  minérales 
ou  dansles conduits  quiserventàleur  écoulement.  Tantôt  floconneux 
ou  pulvérulents  et  se  rassemblant  à l’état  de  houes,  tantôt  agrégés 
sous  forme  de  concrétions  ou  de  iraverlins,  ces  dépôts  offrent  une 
constitution  très-variable.  Les  carbonates  calci(iueet  magnésien,  l’hy- 
drate ferrique,  l’alumine,  la  silice,  voilà  les  matériaux  les  plus  ordi- 
naires de  ces  dépôts.  On  y rencontre  quelquefois  de  l’arsenic,  divers 
oxydes  métalliques  et,  en  général,  des  matériaux  qu’on  aurait  de  la 
peine  à isoler  de  l’eau  elle-même  et  qui  se  concentrent  en  quelque 
sorte  dans  les  dépôts.  Ainsi,  on  trouve  plus  facilement  l’arsenic  dans 
les  dépôts  ocreux  qui  se  forment  autour  d’une  source  ferrugineuse 
que  dans  l’eau  elle-même.  Ajoutons  que  les  boues  de  Saint-Amand 
(département  du  Nord)  renferment  une  proportion  notable  de  soufre. 

Eaux  acidulés.  — Le  gaz  carbonique  libre  en  est  l’élément  carac- 
téristique et  prédominant.  Il  s’y  est  dissous  dansles  profondeurs  du 
sol,  à une  pression  supérieure  à celle  de  l’atmosphère.  De  là  vient 
qu’elles  en  perdent  une  partie  au  moment  de  l’émergence.  11  en  ré- 
sulte une  effervescence  ou  un  dégagement  de  bulles  qui  dure  plus 
plus  ou  moins  longtemps.  Les  eaux  acidulés  ou  gazeuses  sont  froides . 
Leur  saveur  aigrelette,  au  moment  de  l’émergence,  est  souvent  rem- 
placée par  une  saveur  légèrement  saline,  ou  même  alcaline,  lorsque 
la  plus  grande  jiartie  de  l’acide  carbonique  s’est  dégagée.  En  effet, 
les  eaux  gazeuses  naturelles  ne  représentent  jamais  une  solution 
d’acide  carbonique  dans  l’eau  pure.  Elles  renferment  toujours  une 
petite  quantité  de  matières  salines,  principalement  des  carbonates 
sodique,  calcique,  magnésien  et  même  des  traces  de  chlorures  et  de 
sulfates.  Telle  est  la  composition  des  célèbres  eaux  de  Seltz  ou  Nie- 
derselters  (ancien  duché  de  Nassau),  de  Condillac  (Drôme),  de  Soulz- 
inatt  (Haut  lUiin),  très- recherchées  comme  eaux  de  table. 

Eaux  alcai.ixes.  — Ces  eaux  possèdent  une  réaction  alcaline,  soit 
immédiatement  au  moment  de  l’émergence,  soit  après  le  dégagement 
du  gaz  carbonique  libre.  Cette  réaction  alcaline  peut  être  duc  quel- 
quefois à un  silicate  alcalin  (l’iombiéres),  plus  souvent  à un  carbo- 
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nale  alcalin.  C’est  le  carbonate  monosocliqiie  COWalT,  vulgairement 
appelé  bicarbonate  de  sonde,  qui  existe  dans  la  plupart  de  ces  eaux, 
en  inênie  temps  qu’un  excès  de  gaz  carbonique.  L’eau  de  Vichy  ren- 
ferme, par  litre,  environ  5 grammes  de  ce  sel.  Les  eaux  de  Cusset, 
Ilauterive,  Vais,  sont  des  eaux  alcalines.  Celle  d’Ems  (ancien  duché 
de  Nassau)  se  rapproche  par  sa  composition  de  celle  de  Vichy;  mais 
elle  est  moins  riche  en  bicarbonate  alcalin  (2  grammes  environ  par 
litre)  et  renferme  plus  de  chlorure  de  sodium  (1  gramme  par  litre). 

Eaux  ferrugixeuses.  — Presque  toutes  les  eaux  renferment  des 
traces  de  fer  en  dissolution.  On  donne  le  nom  de  ferrugineuses  à 


celles  qui  en  contiennent  assez  pour  acquérir  une  saveur  atramen- 
taire  et  des  propriétés  thérapeutiques  spéciales.  Le  fer  est  contenu 
dans  ces  eaux  sous  trois  états  différents  : 

1“  A l’état  de  carbonate  ferreux  dissous  à la  faveur  d’un  excès 
d’acide  carbonique  ; 

2“  De  crénatc  ferreux.  Berzelius  a donné  le  nom  d’acides  créni- 
que  et  apocrénique  à deux  corps  qu’il  rattache  à ces  acides  particu- 
liers qui  existent  dans  le  terreau  ou  dans  l’humus,  et  qu’on  désigne 
sous  les  noms  d’acides  ulmique,  liumique,  géique.  Le  crénate  fer- 
reux est  soluble  dans  l’eau.  Sa  constitution  n’est  pas  connue. 

5°  De  sulfate  ferreux. 

En  conséquence,  on  distingue  les  eaux  ferrugineuses  en  : 

Carhomdécs  (Orezza,  en  Corse  ; Rippoldsau,  dans  le  grand-duché 
de  Bade  ; Schwalbach,  dans  l’ancien  duché  de  Nassau  ; Spa,  Pyrmont, 
en  Belgique)  ; 

Crénalées  (Bussang,  Vosges;  Forges,  Seine-Inférieure); 

Sulfatées  (Passy-Paris). 

Dans  ces  eaux,  les  sels  ferreux  ne  sont  jamais  contenus  en  propor- 
tion notable.  Beaucoup  d’entre  elles  et  de  très-efticaces  n’en  renfer- 
ment pas  plus  de  4 à 5 centigrammes  par  litre.  Exposées  au  contact 
de  l’air,  les  eaux  ferrugineuses  carbonatées  perdent  la  plus  grande 
partie  de  leur  acide  carbonique.  De  là  un  dépôt  de  carbonate  fer- 
reux qui,  en  absorbant  de  l’oxygène,  perd  lui-méme  de  Pacifie 
carbonique  etfinitparse  transformer  en  hydrate  ferrique  brun.  Tel 
est  le  mode  de  formation  et  la  nature  des  dépôts  ocrcux  que  l’on 
remarque  autour  du  point  d’émergence  des  sources  ferrugineuses. 

Eaux  saunes.  — On  ranye  dans  la  classe  des  eaux  minérales  sa- 
lines  un  grand  nombre  d’eaux  chargées  de  divers  sels  neutres,  parmi 
lesquels  on  comprend  aussi  les  chlorures,  bromures  et  iodures.  Ce 
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sont  généralement  des  sels  de  sodium,  de  magnésium  et  de  calcium 
que  l’on  rencontre  dans  ces  eaux.  Selon  la  nature  des  principes  qui 
y prédominent  ou  qui  s’y  montrent  particulièrement  actifs,  on  les  a 
divisées  en  eaux  chlorurées,  eaux  sulfatées  et  eaux  bromo-iodurées. 

Eaux  salines  chlorurées.  Les  chlorures  que  l’on  rencontre  dans 
ces  eaux  sont  ceux  de  sodium,  de  magnésium,  de  calcium.  Le  chlo- 
rure de  sodium  est  de  beaucoup  le  plus  abondant  et  constitue  un 
des  éléments  les  plus  communs  des  eaux  minérales.  Il  leur  com- 
munique une  saveur  salée,  franche,  exempte  d’amertume.  Un  grand- 
nombre  de  ces  sources  salées  servent  à l’exploitation  du  chlorure 
de  sodium.  Après  l’évaporation  de  l’eau  et  le  dépôt  du  sel,  il  reste 
une  eau  mère  dans  laquelle  se  concentrent  divers  matériaux  moins 
abondants,  principalement  les  bromures  et  les  iodures  alcalins.  La 
célèbre  eau  mère  des  salines  de  Kreuznach  renferme  une  quantité 
notable  de  bromure  et  une  petite  proportion  d’iodure  alcalin. 

L’eau  de  mer  est  une  eau  chlorurée.  Tout  le  monde  sait  ciiUelle 
renferme  une  quantité  notable  de  chlorure  de  sodium  (25à27v  gr. 
pour  1000  gr.).  Le  sel  marin  y est  accompagné  par  les  chlorures  de 
magnésium  et  de  potassium,  et  par  une  quantité  assez  notable  de 
sulfate  de  magnésie  (6  à 7 gr.  pour  1000). 

Eaux  salines  sulfatées.  Elles  sont  minéralisées  par  le  sulfate 
de  sodium,  le  sulfate  magnésien  ou  le  sulfate  calcique.  Parmi  celles 
qui  sont  caractérisées  par  une  forte  proportion  de  sulfate  de  sodium, 
nous  citerons  celles  de  Carlsbad,  en  Bohême,  qui  renferment  aussi 
du  bicarbonate  et  du  chlorure  de  sodium. 

Les  eaux  purgatives  d’Epsom,  en  Angleterre,  renferment  du  sul- 
fate de  magnésie.  Il  en  est  de  même  des  eaux  de  Sedlitz,  de  Said- 
schütz  et  de  Pullna  en  Bohême,  qui  renferment,  indépendamment  du 
sullate  de  magnésium,  du  sulfate  de  sodium.  Leur  saveur  est  amère. 

Eaux  hronio-ioclurées.  Un  grand  nombre  d’eaux  minérales  ren- 
ferment une  petite  quantité  de  bromures  ou  d’iodures,  indépendam- 
ment des  chlorures  qui  y sont  contenus  généralement  en  quantités 
prépondérantes.  Parmi  ces  eaux,  nous  citerons  celles  de  Kreuznach, 
de  Nauheim,  de  Challes.  Les  eaux  de  la  mer  Morte,  qui  sont  si  riches 
en  chlorures  de  magnésium  et  de  sodium,  renferment  4^'', 5 de  bro- 
mure de  magnésium  pour  1000  gr. 

Eaux  sulfuheuscs.  — On  désigne  sous  ce  nom  les  eaux  minéra- 
lisées par  un  sullure  soluble  ou  par  le  gaz  sullhydrique.  On  les  a 
divisées  en  eaux  sulfureuses  milurelles  et  en  eaux  sulfureuses  acci- 
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dentelles.  Les  premières  renferment  du  sulfure  de  sodium.  Elles  sont 
généralement  thermales  et  peu  riches  en  matériaux  solides.  Les  eaux 
si  actives  des  Pyrénées  ne  renferment  pas  eu  dissolution  plus  de  25 
à 35  centigrammes  de  matériaux  solides  par  litre.  La  célébré  eau 
sulfureuse  de  Bagnères-de-Luchon,  cpii  compte  parmi  les  plus 
riches,  ne  renferme  pas  au  delà  de  78  milligrammes  de  sulfure  de 
sodium  pour  1000  grammes.  Elles  laissent  toutes  dégager  du  gaz 
azote  au  point  d’émergence.  • 

Parmi  les  autres  matériaux  qu’elles  renferment,  il  faut  citer  une 
matière  organique  azotée  qui  y est  tenue  en  dissolution  (barégine), 
ou  qu’on  y rencontre  sous  forme  d’un  dépôt  gélatineux  (glairine). 
11  ne  faut  pas  confondre  avec  cette  matière  une  substance  organisée, 
véritable  conferve,  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  sulfuraire.  Au 
contact  de  l’air,  les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées  s’altèrent  en 
attirant  l’oxygène,  action  qui  donne  lieu  à la  formation  d’un  hypo- 
sulfite  ou  quelquefois  à un  dépôt  de  soufre.  On  nomme  eaux  dégé- 
nérées celles  qui  ont  subi  celte  oxydation  d’une  manière  complète 
Les  eaux  sulfureuses  accidentelles  sont  celles  qui  se  forment 
sur  place,  en  quelque  sorte,  par  la  réduction  des  sulfates,  et  parti- 
culiérement du  sulfate  de  calcium  que  renferment  les  eaux  Celte 
réduction  s’accomplit  par  faction  des  matières  oiganicpics  qui  im- 
prègnent le  sol,  et  dont  les  éléments  combustibles,  carbone  et  hy- 
drogi'ne,  enlèvent  l’oxygène  des  sulfates.  C’est  ainsi  que  se  forme 
l’eau  sulfureuse  d'Enghien,  aux  portes  de  Paris 


EAU  OXYGENEE  OU  PEROXYDE  D’HYDROGÈNE. 

Dêcouvci'le  pnr  Tliciinnl  en 

Ce  composé  remarquable  se  forme  par  faction  du  bioxyde  de  ba- 
ryum sur  l’acide  chlorhydrique.  Ou  introduit  dans  de  l’acide  chlor- 
hydrique refi'oidiet  étendu  d’eau,  du  bioxyde  de  baryum  préalable- 
nieiit  trituré  avec  de  l’eau.  11  se  dissout  sans  dégagement  de  gaz, 
en  donnant  du  chlorure  de  baryum  et  île  l’eau  oxygénée. 

BaÛ'-^  + 211C1  = BaCh^  4-  H-0' 

Lünxydc  Cliloriirn  l'i  roxyilc 

i1l‘ iMi  ymii.  de  bai')  um.  cl'liych'o;,'enc’. 

Convenablement  puritiée,  l’eau  oxygénée  est  un  liquide  incolore, 
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inodore,  épais,  d’une  densité  de  1 ,452.  Elle  esUrès-instable  et  perd 
racilemcnl  la  moitié  de  son  oxygène  pour  se  convertir  en  eau.  Cette 
décomposition  s’accomplit  avec  une  vive  effervescence  lorsqu’on 
chauffe  l’eau  oxygénée  vers  I00“;  elle  a lieu  au  contact  d’un  grand 
nombre  de  corps  qui  tantôt  restent  inaltérés,  tantôt  s’oxydent,  tan- 
tôt se  réduisent  eux-mémes.  De  là  trois  genres  de  réactions  que 
nous  allons  étudier. 

1°  On  verse  de  l’eau  oxygénée,  ou  plus  simplement  de  l’eau  char- 
gée d’eau  oxygénée,  dans  une  éprouvette  renfermant  du  peroxyde  de 
manganèse,  à l’instant  même,  le  peroxyde  d’hydrogène  se  décom- 
pose avec  une  vive  effervescence  en  eau  et  en  oxygène.  Quant  au 
peroxyde  de  manganèse,  il  reste  inaltéré.  Le  platine  divisé,  l'or, 
l’argent,  le  charbon  agissent  de  la  même  manière. 

2“  Le  peroxyde  cl  hydrogène  oxyde  énergiquement  l’arsenic,  le 
sélénium,  qu  il  transforme  en  acides  arsénique  et  sélénique.  11  con- 
voi lit  le  sulfure  de  plondj  en  sulfate. 

DbS  -I-  411-^02  S0'*Pb  4-  41I2Q 

Su'liire  / Siiir.'ile 

de  plomb.  de  plomb. 


5“  Le  permanganate  de  potassium,  Mn04\,  est  un  sel  très-riche 
en  oxygène  ; en  se  dissolvant  dans  l’eau,  il  forme  une  solution  d'un 
pourpre  intense.  Qu’on  y vei>c  une  solution  acide  de  peroxyde  d'hv- 
drogéiie,  elle  vase  décolorer  à l'instant  même.  L’oxygène  provenant 
de  la  décomposition  de  l’eau  oxygénée  s’ajoute,  dans  ce  cas,  à l’oxy- 
gène provenant  de  la  réduction  du  permanganate,  et  tous  deux  se 
dégagent  à l'état  d'oxygène  libre.  Le  permanganate  se  convertit  en 
sel  manganeux;  il  se  forme  en  même  temps  un  sel  de  potassium. 
Qu’on  verse  une  solution  acide  d’eau  oxygénée  dans  une  solu- 
tion de  bichromate  de  potassium,  celle-ci  se  colorera  en  bleu  foncé; 
mais  cette  coloration  disparaîtra  rapidement  pour  faire  place  aune 
teinte  verte.  En  même  temps,  on  observe  un  vif  dégagement  d’oxy- 
gène. La  réaction  terminée,  la  liqueur  renferme  un  sel  cliromiqne 
vert. 


Ici  l'action  de  l’eau  oxygénée  est  complexe  : une  poi  tion  oxyde 
l’acide  chromique  et  le  fait  passer  un  instant  à l’état  d'acide  per- 
chromiqne  bleu.  .Mais  celui-ci  se  réduit  anssitôl,  avec  dégagement 
d’oxygéne  an  contact  d’une  autre  portion  d’eau  oxygénée,  qui  perd 
elle-même  la  moiti(i  de  son  oxygène. 

Le  gaz  oxygène  qui  se  dégage  provient  donc  à la  fuis  de  l’acide 
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perchromique  et  du  peroxyde  d’iiydrogène,  tous  deux  sursaturés 
d’oxygène  et  qui  se  réduisent  tous  deux.  Au  reste,  on  peut  soustraire 
l’acide  perchromique  formé  à l’action  du  peroxyde  d’hydrogène  en 
excès,  en  agitant  immédiatement  la  liqueur  avec  de  Létlier  : celui-ci 
se  colore  en  bleu  foncé,  en  dissolvant  l’acide  perchromique. 

Ces  expériences  de  réduction  offrent  un  haut  intérêt  et  n’admet- 
tent qu’une  seule  interprétation.  Comment  expliquer  ce  fait  que  des 
corps  sursaturés  d’oxygène  se  réduisent  réciproquement  en  perdant 
leur  oxygène,  si  ce  n’est  en  admettant  que  l'oxygène  de  l’un  pos- 
sède une  certaine  affinité  pour  l’oxygène  de  l’autre,  que  l’oxygène 
libre  qui  se  dégage  est  formé  par  runion  de  2 atomes  d’oxygène  pro- 
venant l'im  de  l’eau  oxygénée,  l'autre  de  l’acide  perchromique  ou  de 
l’acide  permanganique?  Ces  2 atomes  s'unissent  pour  former  une 
molécule  d’oxygène  00.  Celle-ci  représente  l’oxygène  à l’état  de  li- 
berté et  occupe  2 volumes.  Ce  serait  donc  une  véritable  combinaison, 
et  nous  rencontrons  ici  pour  la  première  fois  cette  notion  impor- 
tante que  les  atomes  de  certains  corps  simples  ne  sont  pas  isolés 
lorsqu’ils  sont  libres,  mais  combinés  deux  à deux,  rivés  l’un  à l’autre 
par  la  force  chimique.  L’oxygène  libre  serait  donc  l’oxyde  d’oxygène, 
combinaison  d'un  atome  d’oxygène  avec  un  second  atome  d’oxygène, 
le  tout  formant  une  molécule  et  occupant  2 volumes  comme  la 
molécule  d’eau. 


■i  molécule  d’eau 11-0  = 2 vol. 

1 molécule  d'oxygéue 0 0=  2 vol. 


Si  l’oxyde  d’oxygène  ou  l’oxygène  libre  l'épond  en  quelque  sorte 
à l’oxyde  d’hydrogène  ou  à l’eau,  il  existe  un  peroxyde  d’oxygène 
qui  correspond  au  peroxyde  d’hydrogène  ou  à l’eau  oxygénée  ; c’est 
l’ozoïie. 


Peroxyde  d'hydrogéue  (eau  oxygénée) II-O- 

Peroxyde  d’oxygéne  (ozone) 0 0“ 


SOUFIIE 

s = 52 


Drnsilé  de  v.npeur  r.ippoiiéc  à l'air 2,22 

rtrnsilé  de  va|)eur  rapportée  à l’hydrogène r>2 

l’oids  alonii(iue • 52 


Le  soufre  jaune  est  connu  depuis  les  temps  les  itlus  reculés.  Dans 
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certaines  con'rées  volcaiiicjiies,  on  le  trouve  à la  surface  de  la  terre, 
à l’état  natif.  La  Sicile  et  l’Islande  en  offrent  des  dépôts  considé- 
rables dans  le  voisinage  des  volcans  éteints  (solfatares).  Pour  le 
séparer  des  matières  terreuses  qui  l’accompagnent,  on  lui  fait  subir, 
en  Sicile,  une  distillation  dans  des  pots  de  terre  (fig.  52).  Ces  pots 
sont  rangés  sur  deux  llles  dans  des  fourneaux,  et  communiquent 
par  des  tubulures  latérales  avec  d’autres  pots,  placés  en  dehors 
des  fourneaux,  et  dans  lesquels  la  vapeur  de  soufre  se  condense. 


Fig.  o'î. 

ün  obtient  ainsi  le  soufre  brui.  Il  est  encore  mélangé  de  matières 
étrangères  dont  on  le  débarrasse  par  une  nouvelle  distillation.  Cette 
opération,  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  raffinage,  s’exécute  dans 
l’appareil  suivant. 

Un  cylindre  en  fonte  A {fig.  35)  placé  horizontalement  reçoit  du 
soufre  fondu.  Celui-ci  y est  amené  par  le  tube  a b au  sortir  de  la 
chaudière  supérieure  C,  qui  est  chaulfée  par  les  gaz  de  la  llamme  et 
qui  sert  de  réservoir. 

La  vapeur  de  soufre  se  rend  dans  une  grande  chambre  en  ma- 
çonnerie B,  dont  le  sol,  légèrement  incliné,  conduit  le  soufre  con- 
densé, liquide,  vers  une  ouverture  H ((u’on  peut  débouchera  volonté. 


I 

Au  commencement  de  ropéralion,  les  parois  de  la  chambre  étant 
fi'oides,  le  soufre  s’y  condense  sous  forme  d’uue  j oussiérc  line 
(pi’on  nomme  fleur  de  soufre.  Mais  lorsque  dans  le  cours  de  la  dis- 
lillation,  les  [larois  se  sont  échauffées  au-dessus  du  point  de  fusion 
du  soufre,  la  vapeur  se  condense  eu  un  liquide.  Kn  ouvrant  la 
rigole  G,  on  reçoit  ce  soufre  liquide  dans  une  chaudière  K ; de  là 
on  le  distribue  dans  des  moules  coni(|ucs,  où  il  se  solidifie.  On  ob- 
tient ainsi  le  soufre  en  canons. 

— Lc  soufre  ost  uu  corps  Solide,  d’un 
jaune  citron.  11  est  insipide,  inodore,  friable.  11  conduit  mal  la 
chaleur  et  l’électricité.  Un  bâton  de  soufre  que  l’on  serre  dans  la 
main  ou  qu’on  plonge  dans  l’eau  chaude,  fait  entendre  des  craque- 
ments et  Huit  liai'  se  rompre.  Cet  efb't  est  dù  à la  dilatation  inégale 
qu’éprouve,  de  la  circonférence  au  centre,  la  masse  peu  coiiduc- 
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Un  registre  R,  mis  en  mouvement  par  une  tige  articulée,  permet 
de  fermer  et  d’ouvrir  l’embouchure  du  cylindre.  La  chambre  porte 
à la  voûte  une  soupape  K qui  livre  passage  à l'air  dilate. 


Eig.  53. 
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Irice  du  soufre  dont  les  particules  cristallines  sont  d'ailleurs  faible- 
ment agrégées  par  la  cohésion. 

Le  soufre  possède  une  densité  de  2,03  environ.  11  fond  à 111°, 5,  en 
formant  un  liquide  jaune  brunâtre,  transparent.  Lorsqu’on  laisse 
refroidir  lentement  ce  liquide  jusqu’à  ce  qu’une  croule  se*  soit  formée 
à la  surface,  qu’on  perce  celle-ci  et  qu'on  décante  la  partie  demeurée 
liquide,  on  trouve,  après  avoir  enlevé  la  croûte,  l’intérieur  du  vase 
traversé  par  de  longues  aiguilles  transparentes,  flexibles,  d'un  jaune 
brunâtre.  Ces  cristaux  sont  des  prismes  obliques  à base  rbombe 
(clinorhombiques).  Leur  densité  est  égale  à 1,9<S.  Telle  n'est  point 
la  seule  forme  cristalline  que  puisse  affecter  le  soufre.  Lorsqu’on 
abandonne  à l’évaporation  spontanée  une  solution  de  soufre  dans 
le  sulfure  de  carbone,  il  s’y  dépose,  sous  forme  d’octaèdres  droits  à 
base  rbombe  (orlhorliombiqiies),  présentant  une  densité  de  2,05. 
Cette  forme  est  aussi  celle  du  soufre  crislallisé  natif. 

LesoulTc  cristallise  donc  sous  deux  formes  distinctes,  appartenant 
à deux  systèmes  cristallins  différents.  11  est  dimorphe.  Chose  cu- 
rieuse, les  prismes  formés  par  voie  de  fusion  ne  conservent  pas 
longtemps  leur  transparence  et  leur  /Icxibililé.  Abandonnés  pendant 
quelque  temps  à la  température  ordinaire,  ils  deviennent  opaques 
et  cassants.  Ils  sont  traversés  maintenant  par  une  multitude  de 
plans  de  clivage  qui  sont  les  faces  d’octaèdres  microscopiques  sem- 
blables à ceux  qu’on  obtient  par  voie  de  dissolution. 

Réciproquement,  les  cristaux  octaédriques  et  transpai'ents  de- 
viennent opaques  à leur  tour,  lorsqu’on  les  maintient  pendant  quel- 
que temps  à 111°;  ils  se  transforment  en  une  multitude  de  petits 
cristaux  de  soufre  prismatique.  On  le  voit,  les  deux  modifications 
cristallines  du  soufre  peuvent  se  transformer  l’une  dans  l’autre 
Elles  constituent  un  curieux  exemple  de  dimorphisme. 

Le  soufre,  l'ondu  dans  un  tube  scellé  à la  lampe,  peut  rester 
longtemps  liquide  au-dessous  de  son  point  de  solidillcalion  ordi- 
naire; on  dit  alors  qu’il  est  en  surfusion.  Lorsqu’ensuite  il  se  soli- 
difie, il  cristallise  en  octaèdres  volumineux,  présentant  la  forme 
des  cristaux  de  soufre  natif  (Schützenberger). 

Il  existe  d’autres  modiücations  amorphes  du  soufre. 

Expériences.  Je  chauffe  du  soufre,  dans  un  petit  malras,  au-dessu^> 
le  son  point  de  fusion  en  élevant  graduellement  la  température  ; 
il  prend  peu  à peu  une  consistance  épaisse  et  une  couleur  foncée.  A 
‘22U°,  il  s’est  coloré  en  rouge  brun  et  est  devenu  très-épais.  Si, 
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dans  cet  état,  je  le  verse  dans  l’eau  froide,  il  s’y  prend  en  une  masse 
molle,  transparente,  jaune  brunâtre,  élaslique.  Ce  soufre  a perdu 
toute  apparence  cristalline  : il  est  devenu  amorphe.  C’est  le  soufre 
mou.  Abandonné  pendant  quelques  jours  à lui-même,  il  durcit, 
devient  opaque  et  reprend  les  propriétés  du  soufre  ordinaire.  Ce 
changement  s’accomplit  immédiatement  si  l’on  chaulfe  le  soufre 
mou  à 90“  ou  95“  ; il  est  accompagné,  dans  ce  cas,  d’un  dégagement 
de  chaleur  sensible  (Régnault). 

Il  existe  deux  modifications  du  soufre  mou.  Traité  par  le  sulfure 
de  carbone,  il  s’y  dissout  en  partie  et  laisse  un  résidu,  ha  partie 
soluble  constitue  le  soufre  mou  soluble;  le  résidu,  le  soufre  mou 
insoluble  (idi.  Sainte-Claire-Deville).  Dans  la  fleur  de  soufre  récem- 
ment sublimée  le  soufre  existe  à l’état  amorphe. 

Le  soufre  entre  en  ébullition  à 440“;  sa  vapeur  est  rouge.  A 500“, 
elle  présente  une  densité  de  0,654  (Dumas).  Vers  1000“  cette  den- 
sité devient  trois  fois  moins  considérable.  Déterminée  à 800“  et 
ramenée  par  le  calcul  à 0“,  elle  est  égale  à 2,22,  d’après  MM.  II. 
Deville  et  Troost.  Rapportée  à l’hydrogène,  cette  densité  est  égale  à 
52.  C'est  là  la  densité  de  vapeur  normale  du  soufre  qui  donne  le 
poids  de  son  atome.  Si  un  volume  d’hydrogène  pèse  I,  un  volume  de 
vapeur  de  soufre  pèse  52  ; 32  est  donc  le  jioids  atomique  du  soufre. 

Mais  à une  température  peu  supérieure  à celle  du  point  d’ébulli- 
tion, la  densité  de  vapeur  du  soufre  est  égale  à 0,6.  A cette  tempé- 
rature la  vapeur  de  soufre  est  donc  trois  fois  plus  dense  qu’à  800“. 

Le  soufre  est  insoluble  dans  l’eau,  très-peu  soluble  dans  l’alcool. 
11  est  plus  soluble  dans  l’élher,  dans  la  benzine.  Son  meilleur  dissol- 
vant est  le  sulfure  de  carbone. 

Propriétés  cliimûgttcs.  — Le  soufre  est  doué  d’affinités  éner- 
giques. 11  se  combine  directement  avec  une  foule  de  corps  simples. 
Chacun  sait  qu’il  est  combustible  et  qu’il  brûle  avec  une  llainme 
bleue.  Sa  combustion  dans  l’air  ou  dans  l’oxygène  donne  naissance 
à l’acide  sulfureux  anhydre. 

Le  soufre  s’unit  directement  au  chlore,  au  brome,  à l’iode,  au 
phos|)hore,  à l’arsenic,  au  charbon.  Il  se  combine  avec  un  grand 
nombre  de  métaux.  Le  fer  et  le  cuivre  iM  Ûlent  dans  la  vapeur  de 
soufi  e.  Les  sulfures  ainsi  formés,  et  dans  lesquels  le  soufre  joue  le 
rôle  de  corps  comburant,  jiossèdent  en  général  la  constitution 
atomique  des  oxydes  corrcsiiondanls.  Ainsi  le  composé  de  soufre 
et  de  charbon,  qu’oii  nomme  sulfure  de  cai  bone,  est  l’analogue  du 
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gaz  carbonique  qui  prend  naissance  par  la  combusüon  du  charbon. 
Et  celle  analogie  se  poursuit  dans  une  foule  de  composés  oxygénés 
et  sulfurés.  En  voici  des  exemples  ; 


H-0  eau. 

11-S  liydrogène  sulfuré. 

K ns  liydralc  1 . , . 

KHO  sum.ïJr,-ue  I ‘I® 

CO-  anhydride  carbonique. 
CS-  sullide  carbonique. 


k3  Se  l 


BaO  o.\yde  ) , , 

Bas  sulfurer® 


CO^K-  carbonate 


CS^K-  sulfocarbonale  ) 


de  potassium. 


ACIDE  SULFIIYDRIQUE  OU  HYDROGÈNE  SULFURÉ. 

II-S. 


Dctisilé  rapportée  à l'air ;=:  1.102 

Dtnsilê  rappoi  tée  à l’JiycIrogéne  f poids  de'l  vol  ).  . 17 

Poiils  moléculaire  (poids  de  2 vol.) 54 

Entrevu  p.ir  Meyer  et  Houelle,  étudié  par  Schcele  (1777)  et  par  Berthollet. 


Préparation-  — On  prépare  le  gaz  sulfliydrique  en  chauffant 
doucement  dans  un  ballon  A {fig.  54)  du  sulfure  d’antimoine  avec 


de  l’acide  clilorhydrique.  On  dirige  le  gaz  qui  se  dégage,  d'abord 
dans  un  llacon  laveur  B,  puis  dans  des  vases  remplis  d’eau  C. 
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La  réaction  qui  donne  naissance  au  gaz  sulfhydrique  est  exprimée 
par  l’équalion  suivante  : 

Sb‘2S3  GIICI  = 2SbCF  + Sir'S 

SiilCure  Acide  Clilonire  llydro.scnc. 

d'aiiUmuiiic.  ch!orliydri<jue.  d'aiiliinüine.  sulUirê. 

On  peut  aussi  préparer  ce  gaz  en  faisant  réagir  l’acide  sulfurique 
étendu  sur  le  monosulfure  de  fer.  L’action  a lieu  à froid  et  est  ex- 
primée par  l’équation  suivante  : 

FeS  + S0^‘I!2  — n-2S  + S0'‘Fe 

Slonosulfurc  Acide  Hydrogène  Sulfate 

de  1er.  sidluriiiue.  sulluré.  lcrreux. 

Comme  on  fait  un  grand  usage  de  Fhydrogéne  sulfuré  dans  les 
laboratoires,  on  peut  se  servir  de  l'appareil  suivant  (//^.  55),  coni- 


Fijj.  3 J., 


posé  de  deux  grands  flacons  égaux,  de  7 à 8 litres  de  capacité.  On 
les  met  en  communication  parleur  tubulure  inférieure,  à l'aide  d’un 
gros  tube  do  caoutchouc.  Dans  Fini  d’eux,  on  place  d’abord  nu  lit 
de  coke,  corps  inerte  qui  n’est  poins  attaqué  par  l'acide  sulfurique. 
Sur  le  coke,  on  dispose  du  monosulfure  de  fer  en  morceaux.  Le 
goulot  de  ce  llacon  est  fermé  par  nu  bouchon  (jui  livre  passage  à un 
tube  recourbé  à angle  droit.  On  peut  fermer  ce  dernier  à l’aide  d’nn 
robinet.  Dans  le  second  llacon,  on  verse  de  l’acide  sulfurique  étendu 
d’eau.  Le  robinet  du  premier  étant  ouvert,  l’acide  va  s’élever  au 
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même  niveau  clans  les  deux  flacons.  Arrivant  dans  le  premier  à la 
hauteur  du  sulfure  de  fer,  il  va  réagir  sur  celui-ci,  en  formant  de 
riiydrogène  sulfuré.  Ce  gaz  chassera  d’abord  l’air  du  flacon  et  se  dé- 
gagera ensuite  à son  tour.  Si  l'on  ferme  ensuite  le  robinet,  le  gaz, 
continuant  à se  produire,  refoulera  le  licpiide  dans  le  second  flacon 
où  il  s’élèvera,  et  le  dégagement  de  gaz  cessera  aussitôt  c{ue  le  licpiide 
acide  ne  baignera  plus  le  sulfure  de  fer.  Le  premier  flacon  sera 
alors  un  réservoir  d’hydrogène  sulfuré,  et  le  gaz  y sera  contenu 
sous  une  pression  plus  forte  c]ue  celle  de  l’atmosphère,  et  cpi’on 
pourra  augmenter  en  soulevant  le  second  flacon.  Pour  faire  écouler 
l’hydrogène  sulfuré,  il  suffit  d’ouvrir  le  robinet  : en  l’ouvrant  plus 
ou  moins,  on  règle  cet  écoulement. 

Propriétés  physiques.  — L’hydrogène  sulfuré  est  un  gaz 
incolore.  Il  est  cloué  d'une  odeur  pénétrante  d'œufs  pourris.  Sous 
la  pression  de  17  atmosphères,  il  se  condense  en  un  licpiide  trans- 
parent, fortement  réfringent  et  possédant  une  densité  de  0,91 
environ.  Ce  lic{uicle  se  solidifie  à — 85®, 5 en  une  masse  blanche 
cristalline  (Faraday). 

L'hydrogène  sulfuré  se  dissout  clans  l’eau 


A 0°  celle-ci  en  dissout 4 vol.,  57 

A 10“ 5 vol  , 5S 

A 20“ 2 vol.,  90 


Composition.  — 2 volumes  de  gaz  sulfbydricpie  renferment 
2 volumes  d’hydrogène  et  1 volume  de  vapeur  de  soufre. 

Expérience.  Ou  fait  passer  dans  une  cloche  courbe,  remplie  de 
mercure,  un  volume  donné  de  ce  gaz,  on  introduit  ensuite,  clans  la 
partie  recourbée,  un  morceau  d’étain  et  on  chauffe  celui-ci  pendant 
20  minutes  environ.  Le  gaz  sulfhydri(]ue  est  décomposé  ; le  soufre 
se  porte  sur  l’étain  et  1 iiydrogène  est  mis  en  liberté.  Après  le 
refroidissement  il  occupe,  toutes  corrections  faites,  un  volume 
exactement  égal  à celui  de  l’hyclrogène  sulfuré. 


Si  donc  de  la  densité  de  l'iiyilropène  sulfuré 17 

On  retranche  la  densité  de  l’hydrogène i 

On  trouve  le  «ombre IC 


qui  représente  la  demi-densité  de  la  vapeur  de  soufre  (page  89). 
On  en  conclut  que  1 volume  d'hydrogène  sulfuré  renferme,  pour 
1 volume  d’hydrogène,  | volume  de  vapeur  de  soufre  ; ce  qui  con- 
duit à la  composition  volumétrique  indiquée  plus  haut. 
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On  voit  aussi  que  l'hydrogène  sulfuré  possède  exactement  la 
constitution  cliimique  de  la  vapeur  d’eau. 

Il-O  — 2’'“'-  de  vapeur  d’eau  représentant  une  molécule. 

H2S  = 2''®*-  d’hydrogène  sulfuré  id. 

L’analogie  du  soufre  avec  l’oxygène  se  manifeste  ici  d’une  manière 
frappante.  1 atome  de  chacun  de  ces  éléments  s’unit  à 2 atomes 
d’hydrogène.  On  exprime  cela  en  disant  qu’ils  sont,  l’un  et  l’autre, 
diatomiques. 

Propriétés  cliîmiqtses.  — L’hydrogène  sulfuré  brûle  à l’air, 
au  contact  d’un  corps  enllammé.  Sa  flamme  est  bleucàtre.  Les  pro- 
duits de  sa  combustion  complète  sont  l’eau  et  l’anhydride  sulfureux. 
Mêlé  avec  1 fois  | son  volume  d’oxygène,  il  détone  sous  l’influence 
de  la  chaleur  ou  de  l’étincelle  électrique. 

ir-s  -h  0"^  = SO-  4-  fh^O 

Hydrogène  sulfuré.  (3  vol.)  Gaz  sulfureux.  Eau. 

(2  vol).  (2  vol.)  (2  vol.) 


Avec  une  quantité  d’oxygène  insuffisante,  la  combustion  est  in- 
complète et  il  se  dépose  du  soufre. 

Avec  le  concours  de  l’eau,  cette  oxydation  s’accomplit  à la  tem- 
pérature ordinaire,  en  donnant  lieu  à un  dépôt  de  soufre.  En  pré- 
sence de  I huinidilé  et  de  matières  poreuses,  elle  va  plus  loin  et 
donne  naissance  à de  l’acide  sulfurique. 

L’hydrogène  sulfuré  présente  une  faible  réaction  acide.  Il  colore 
la  teinture  de  tournesol  en  rouge  vineux.  Lorsqu'on  le  fait  réagir 
sur  la  potasse  caustique,  il  se  forme  de  l’eau  et  du  sulfhydrate  de 
potassium. 


Hydrogène 

sulfuré. 


+ 


Hydrate 
de  potassium. 


Sulfhydrate 
de  potassium. 


Eau . 


Le  chlore,  le  brome  et  l’iodedécomposent  l’hydrogène  sulfuré  en 
s’emparant  de  son  hydrogène. Lorsque  ces  corps  sont  secs,  l’action 
est  très-énergique  et  le  soufre  s'unit  à l’excès  du  corps  simple  em- 
ployé. En  présence  de  l’eau,  le  soufre  est  mis  en  liberté. 

Les  coriis  riches  en  oxygène  décomposent  très-facilement  l’hydro- 
gène sulfuré. 

Expériences.  \°  Je  verse  quelques  gouttes  d'acide  azotique  mo- 
nohydraté  dans  un  flacon  rempli  de  gaz  sulfhydrique  sec,etjevois 


rEPvSULFUUE  D’HYDROGÈNE. 
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celui-ci  s’ennainmer  immédiatement.  L’acide  azotique  lui  cédant 
de  l’oxygène,  il  se  forme  de  l'eau  et  du  soufre,  et  d’abondantes  va- 
peurs rouges  apparaissent  en  même  temps. 

2“  Je  mélange,  siir  la  cuve  à mercure,  4 volumes  d’hydrogène 
sulfuré  et  2 volumes  de  gaz  sulfureux  et  je  vois  se  produire  immé- 
diatement un  dépôt  de  soufre. 

21FS  -f-  SQ2  = 2mO  -h  3S 

Hydrogène  sulfuré.  * Gaz  sulfureux.  Eau.  Soufre. 

(4  vol.)  (2  vol.) 

L’hydrogène  sulfuré  décompose  un  grand  nombre  de  solutions 
métalliques,  en  formant  des  sulfures  insolubles  qui  se  précipitent. 

Expériences.  1°  Je  verse  une  solution  d'hydrogène  sulfuré  dans 
cette  belle  liqueur  bleue,  qui  est  une  solution  de  vitriol  bleu  ou  de 
sulfate  cuivrique,  et  j’obtiens  immédiatement  un  précipité  brun 
noir  de  sulfure  cuivrique.  La  réaction  est  représentée  par  l’équation 
suivante  ; 

so'‘Cu  -h  ips  = sonr^  + Cus 

Snlfatc  Hydrogène.  Acide  Snllure 

cuivrique.  sulfuré.  sulfurique.  cuivrique. 

2°  En  vertu  d’une  réaction  analogue,  un  papier  imprégné  d’acé- 
tate de  plomb,  que  je  }ilonge  dans  une  éprouvelte  remplie  de  gaz 
sulfbydrique,  noircit  instantanément  par  suite  de  la  formation  du 
sulfure  de  plomb. 

Le  gaz  sullliydrique  est  un  violent  poison. 

PERSULFURE  D’HYDROGÈNE- 

Ce  composé,  découvert  par  Thénard,  est  analogue  au  peroxyde 
d’hydrogène.  Pour  l’obtenir  on  verse,  goutte  à goutte,  une  disso- 
lution de  bisulfure  de  calcium  dans  de  l’acide  chlorhydrique. 

CaS"-  -I-  21ICI  =:  CaCP  + IP^S^ 

Bisulfure  Acide  Cldonire  Pcrsulfure 

de  c.ilcium.  chlorhydrique,  de  calcium.  d'hydrogène. 

11  se  forme  du  persulfure  d’hydrogène  qui  se  rassemble  au  fond 
du  vase  sous  forme  d’une  huile  jaunâtre,  douée  d’une  odeur  désa- 
gréable, irritante.  Vers  00  ou  70“  il  se  décompose  rapidement  en 
gaz  sul l'hydrique  et  en  soufre, 

11-^S-  = 


IP'S  -f  S 
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Celle  décomposition  s’accomplit  lenlement  à la  lempéralurc  ordi- 
naire. 

M.  llofmann  altribiie  au  persulfiired’liydrogène  la  formule H’S^.  Il 
a obtenu,  en  effet,  une  combinaison  de  ce  corps  avec  un  alcali  organi- 
que, la  strychnine,  combinaison  dont  l’analysel’a  conduit  à admettre 
5 atomes  de  soufre  dans  une  molécule  de  persulfure  d’hydrogène. 

ACIDES  OXYGÉNÉS  DU  SOUFRE. 

i“Ee  soufre  forme  avec  l’oxygène  trois  combinaisons,  savoir  : 

L’anhydride  sulfureux  ou  acide  sulfureux  anhvdre,  S0-. 

L’anhydride  sulfurique  ou  acide  sulfurique  anhydre,  SO"\ 

L’anhydride  persulfurique,  S-Os  récemment  découvert  par 
M.  Berthelet. 

2“  En  fixant  une  molécule  d’eau,  les  deux  premiers  acides  anhy- 
dres se  transforment  en  acides  hydratés. 


SO-'  -t- 

Il^o 

= SO-ll'-^ 

Aidiydride 

Acide 

sullureux. 

sulfureux. 

SO-  -+- 

lh-^0 

= SO^II- 

Anhydride 

Acide 

sullui'iquc. 

sulfurique. 

5"  Il  existe  d'autres  acides  du  soufre,  dont  les  plus  importants 
sont  l’acide  hyposulfuriquc  et  l’acide  hypo^ulfureux.  Ce  dernier  re- 
présente l’acide  sulfo-sulfurique,  c'est-à-dire  de  l’acide  sulfurique 
dont  1 atome  d’oxygène  est  remplacé  par  1 atome  de  soufre, 

SOMl-  acide  sulfurique. 

S(Ü’’S)11-  acide  sulfosulfurique  (hyposulfurcux). 

Quant  à l’acide  hyposulfurique,  on  peut  le  considérer  comme  ré- 
sultant de  l’addition  de  l’acide  sulfureux  anhydre  à l’acide  sulfu- 
rique. 

-1-  SOMU-î  = S-^OGll'-î 

Anhydride  Acide  Acide 

sullureux.  sulfurique.  hyposulfurique. 

4“  Les  acides  du  soufre  que  nous  venons  de  mentionner  ne  sont 
pas  les  seuls  que  l’on  connaisse. 

L’acide  hyposulfurique,  qu’on  nomme  aussi  dilhionique,  est  le 
premier  terme  d’une  série  d’acides  qui  renferment  tous  2 atomes 
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d’hydrogène  el  6 atomes  d’oxygène  pour  une  quantité  régulière- 
ment croissante  d’atomes  de  soufre.  On  nomme  cette  série  Ihio- 
nique.  Voici  la  nomenclature  et  la  composition  des  acides  qui  en 
font  partie  : 

S-0‘511-  acide  hyposulfurique  (ditliionique). 

S^O^dl-  — trilhionique. 

S^0°ll'  — tétratliionique. 

S^O^Il-  — pentatliionique. 

5°  Tout  récemment  M.  Scliützenberger  a fait  connaître  un  nou- 
vel acide  du  soufre  qu’il  a désigné  sous  le  nom  d’acide  Injdrosul- 
fureiix  et  qui  se  forme  par  l’action  du  zinc  sur  l’acide  sulfureux. 
(Voir  plus  loin.)  La  composition  de  cet  acide  est  représentée  par 
la  formule 

S02;;2 

Il  existe  des  rapports  de  composition  intéressants  entre  cet  acide 
et  les  acides  sulfureux  et  sulfurique. 

SO-Tl’  acide  hydrosulfureux. 

SO'dl-  acide  sulfureux  hydraté  (non  isolé). 

SO-^ll-  acide  sulfurique.  < 
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SU' 


Densité  rapportée  à l’air ?,2j4 

Densité  rapportée  à l’iiydrogéne  (poids  de  1 volume) 32 

Poids  moléculaire  (poids  de  2 volumes) C4 


Pour  préparer  le  gaz  sulfureux  on  décompose  l’acide  sulfurique 
par  le  mercure.  On  introduit  le  métal  et  l’acide  dans  un  ballon 
{fuj.  50)  muni  d’un  tube  de  dégagement.  On  chaufie  et  l’on  recueille 
le  gaz  sur  la  cuve  à mercure.  La  réaction  qui  lui  donne  naissance 
est  exprimée  par  l’équation  suivante  : 

Ilg  -h  2[S0MP-j  = SOMIg  H-  SO’-^  -t-  2IL-ÎO 

Acide  Sullate  Anhydride 

sullunque.  mercurique.  sullurcux. 

On  a souvent  besoin  dans  les  laboratoires  d’une  solution  d’acide 
sulfureux  dans  l’eau.  Pour  la  préparer,  on  peut  réduire  l’acide  sul- 

G 


WCUTZ. 
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furiquepar  le  durboir,  les  produils  de  la  réaction  sont  l’eau,  les 
saz  sulfureux  et  carbonique. 

O 


2[S0dr-^]  4-  G 

Acide 

sullurique. 


— 2SQ2  + CQ2  4- 

Gaz  Oaz 

sulfureux.  carbonique. 


2I12Ü 

Eau. 


On  dirige  les  deux  gaz  dans  des  flacons  remplis  d eau  ; celle  ci 
se  charge  de  gaz  sulfureux  et  ne  dissout  qu  une  quantité  insigni- 
flante  de  gaz  carbonique. 


Fig.  56. 


P..opvîéiés  physîciucs.  - Le  gaz  sulfureux  est  incolore  ; son 
odeur  est  piquante  et  suffocante.  11  se  liquéfié  facilement  lorsqu  on 
le  dirige  dans  un  vase  refroidi  par  un  mélange  de  glace  et  de  sel 
marin.  Use  condense,  à la  température  ordinaire,  sous  une  pression 
d’environ  2 atmosphères.  Liquide,  il  possède  une  densité  de  1,45. 

Il  jjout  à _ 10“  et  produit  un  grand  froid  en  se  vaporisant. 

L’eau  à 0°  dissout  79,9  fois  son  volume  de  gaz  sullureux  a 0"  et 
seulement  39,4  volumes  a 20°. 

Expériences.  1“  Je  verse  dans  une  capsule  de  porcelaine  une  pe- 
tite ([uantité  de  mercure,  que  je  recouvre  d'une  couche  épaisse 
d’anhydride  sulfureux  liquide;  je  favorise  l’évaporation  de  ce  der- 
nier en  dirigeant  à sa  surface  un  vif  courant  d’air  a laide  d un  i 
soufflet.  J’obtiens  un  culot  de  mercure  solidifié. 

2“  Je  verse  de  l’anhvdride  sullureux  liciuide  dans  un  ^elle  d eau, 
il  s’y  dissout  en  partie,  mais  l’excès,  chaullé  par  la  niasse  du  li-- 
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quide,  se  vaporise  subitement  et,  empruntant  la  chaleur  de  l’eau, 
congèle  celle-ci  sur-le-champ. 

Pi'oprîétés  cliîamSqiics.  — Le  gaz  sulfureux  est  indécompo- 
sable par  la  chaleur.  11  est  incombustible  et  éteint  les  corps  en 
combustion. 

Sa  propriété  la  plus  saillante  est  sou  affinité  poui  1 oxygène.  Que 
l’on  fasse  passer  dans  un  tube  renfermant  de  l’éponge  de  platine 
légèrement  chauffée  un  mélange  de  2 volumes  de  gaz  sulfureux  et 
de  l volume  d’oxygène,  il  se  formera,  par  la  combinaison  des  deux 
gaz,  de  l’acide  sulfurique  anhydre  (Kuhhnann). 

SO^  + O = S05 

En  solution  dans  l’eau,  l’acide  sulfureuxattire  lentement  l’oxygène 
et  se  convertit  de  même  en  acide  sulfurique.  On  peut  admettre  que 
cette  solution  renferme  le  véritable  acide  sulfureux. 

SOMP  + O = SO^IP 

Acide  Acide 

siillureux.  sulfurique. 

L’acide  sulfureux  réduit  une  foule  de  corps  oxygénés.  11  s’empare, 
à la  température  ordinaire,  de  l'oxygène  de  l’acide  iodique  et  met 
l’iode  en  liberté  ; mais  celui-ci  disparaît  de  nouveau  par  l’addition 
d’un  excès  d’acide  sulfureux  : il  se  forme  alors  de  l’acide  iodhy- 
drique  et  de  l’acide  sulfurique. 

11-20  H-  P — SO^ll-  -h  2111 

AcicIg  Acid© 

sulfureux.  sulfurique.  iodljydrique. 

11  décolore  la  solution  pourpre  de  permanganate  de  potassium, 
avec  formation  de  sulfate  manganeux  et  de  sulfate  de  potassium. 
11  convertit  l’acide  arsénique  en  acide  arsénieux.  Dans  toutes  ces 
réactions,  il  se  transforme  en  acide  sulfurique.  En  voici  une  autre 
analogue  aux  précédentes  et  digne  d’intérêt. 

Expérience.  Je  lais  passer  dans  une  cloche  remplie  de  gaz  sulfu- 
reux et  renversée  sur  la  cuve  à mercure  du  bioxyde  de  plomb  : 
celui-ci  absorbe  aussitôt  le  gaz  sulfureux  et  se  convertit  en  une 
poudre  blanche  qui  est  du  sulfate  plombique. 

Pbü2  -t-  SQ2  = SO^^Pb 

Peroxyde  Gaz  Sulfate 

plombique.  sulfureux.  plombique. 

Le  chlore  peut  s’unir  directement  à l’anhydride  sulfureux. 
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Lorsqu’on  expose  à l’aclion  directe  et  prolongée  du  soleil  un  mé- 
lange à volumes  égaux  de  chlore  et  d’anhydride  sulfureux,  les  deux 
gaz  se  combinent  pour  former  un  liquide  possédant  une  odeur  suf- 
focante, c'est  le  chlorure  de  siilfurijle.  Sa  densité  est  égale  à 1,CG 
et  son  point  d'ébullition  est  situéà  11°.  On  peut  l’envisager  comme 
de  l’acide  sulfurique  anhydre,  dont  1 atome  d’oxygène  aurait  été 
remi)hicé  par  2 atomes  de  chlore.  Aussi  M.  Régnault,  qui  l’a  décou- 
vert, l'a-t-il  nommé  acide  chlorosulfurique. 

SO^  = (S0-)''0  = oxyde  de  siilfuryle,  acide  siilfuriciue  anhydre. 

SO-Cl-  = (iO-)"Cl-  = chlorure  de  siiltiiryle,  acide  chlorosuUïirique. 

Dans  ces  réactions,  où  l’anhydride  sulfureux  fixe  directement  soit 
1 atome  d’oxygène,  soit  2 atomes  de  chlore,  il  joue  le  rôle  d'un 
corps  simple,  d’un  radical  composé,  et  ce  radical  est  diatomique, 
parce  qu'il  s’unit  à 2 atomes  dechlore  ou  à 1 atome  d'oxygène,  qui 
équivaut  à 2 atomes  de  chlore.  Dans  les  formules  précédentes,  le 
caractère  diatomique  du  radical  sulfuryle  (SÜ-)  est  exprimé  par  les 
accents 

L’acide  sulfureux  décolore  diverses  matières  végétales  et  ani- 
males. 

Expérience.  Je  plonge  dans  une  solution  de  gaz  sulfureux  un 
bouquet  de  violettes  et  je  les  vois  blanchir  au  bout  de  quelques 
instants. 

Dans  les  arts,  on  se  sert  de  l’acide  sulfureux  pour  blanchir  la  laine. 

ACIDE  IIYDROSULFÜREU.A. 

SOMr- 

L'acide  sulfureux  qui  réduit  une  foule  de  corps  est  réduit  à son 
tour  lorsqu'on  fait  réagir  le  zinc  sur  sa  solution  aqueuse.  On  obtient 
alors  une  liqueur  jaune  qui  décolore  énergiquement  l'indigo  et  la 
teinture  de  tournesol.  (Schônbein.)  M.  Scliützenberger  a montré 
que  la  liqueur  douée  de  ces  propriétés  décolorantes  renferme  le  sel 
de  zinc  d’un  nouvel  acide  du  soufre  qu’il  nomme  Injdrosulfurcux. 
Cet  acide  se  forme,  en  effet,  par  la  fixation  de  riiydrogéne  sur 
l’acide  sulfureux  anhydre,  La  solution  de  cet  acide  agissant  sur  le 
zinc,  il  tend  à se  dégager,  en  effet,  de  l’hydrogène  lequel  se  fixe 
sur  une  autre  portion  de  l’acide  sulfureux,  de  manière  à la  convertir 
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en  acide  liydrosulfiireux.  La  formation  de  cet  acide  est  donc  repré- 
sentée par  les  équations  suivanles  : 

SO-^  + ir^O  + Zn  SO'’Zn  + 

Anhydride  Sullilc 

sulfureux.  de  zinc. 

SQ2  4-  IV-  SO^IP 

Anhydride  Acide 

sulfureux.  liydrosullurcux. 

Traité  par  l’acide  sulfurique  très-élendu,  il  donne  une  liqueur 
d'un  beau  jaune  orangé  foncé,  douée  d’un  pouvoir  décolorant  in- 
tense. Cette  liqueur  renferme  l’acide  hydrosuifureux.  Elle  se 
trouble  bientôt  et  laisse  déposer  du  soufre. 

Cet  acide  est  peu  stable.  Son  sel  de  sodium  l'est  davantage.  Ce 
dernier  a pour  composition  SO-llNa.  Il  absorbe  facilement  l’oxygène 
de  l’air,  en  se  convertissant  en  rAiltite  acide  de  sodium. 

SO^IlNa  + O SO-lIXa 

Ilydrosullile  Sullilc  .ncide 

de  sodium.  ilcsocliun. 


Cette  oxydation  est  aussi  provoquée  par  l’intervention  de  cer- 
tains sels  métalliques,  tels  que  ceux  de  cuivre,  de  mercure,  de 
plomb.  Dans  ce  cas,  le  métal  est  réduit  et  se  jirécipite,  et  l’Iiydro- 
sulfite  se  transforme  en  anhydride  sulfureux. 

SOniXa  + SO^Cu  = SO^NalI  + SO-  -h  Cu 

Ilydrosuilile  Sulfite  Sulfale  acide  Aidiydride 

de  sodium.  de  cuivre  de  sodium.  sullureu.x. 

“I 

L’hydrosulfite  de  sodium  peut  s’obtenir  par  l’électrolyse  d’une 
solution  de  sulfite  acide  de  sodium.  Dans  ce  cas,  l’hydrogène  au 
lieu  de  se  dégager  au  pôle  négatif,  se  porte  sur  le  sulfite  cl  le 
transforme  en  hydrosulfite  : 

SO'dINa  + 11-^  = SOniNa  -{-  IPO 

Sullite  acide  Ilydrosullile 

de  sodium.  de  sodium. 


0. 
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ANHYDRIDE  SULFURIQEE  OU  ACIDE  SULFURIQUE  ANHYDRE. 

so- 

Densité  de  vapeur  rapportée  à l’iiydrogène  (poids  de  1 vol.)-  . • 40 
Poids  de  la  molécule  SO'>  (poids  de  2 vol.) 80 

11  se  forme  par  la  fixation  de  l’oxygène  sur  le  gaz  sulfureux  sec, 
en  présence  de  l’éponge  de  platine  (p.  00), 

Pour  le  préparer,  on  chauffe  doucement  dans  une  cornue  de 
l’acide  sulfurique  fumant  ou  de  Nordhausen.  Il  s’en  dégage  des 
vapeurs  que  l’on  reçoit  dans  un  ballon  entouré  d’un  mélange  réfri- 
gérant : elles  s'y  condensent  sous  forme  d’une  masse  blanche, 
d’apparence  fibreuse  et  douée  d’un  éclat  soyeux. 

L’anhydride  sulfurique  bout  de  50°  à 55°,  A la  température  ordi- 
naire, il  répand  à l’air  d’épaisses  vapeurs  blanches  dues  à la  con- 
densation de  l’humidité  atmosphérique.  Sa  propriété  la  plus  frap- 
pante est  son  affinité  énergique  pour  l’eau. 

Lorsqu’on  projette  de  l’anhydride  sulfurique  dans  del’eau,  la  com- 
binaison des  deux  corps  s’accomplit  avec  une  telle  énergie,  qu’une 
portion  de  l’eau  est  subitement  vaporisée  ; de  là  un  bruissement  ana- 
logue à celui  que  produit  un  fer  rouge  que  l’on  plonge  dans  l’eau. 

La  réaction  donne  naissance  à de  facide  sulfurique  hydraté. 

SQ3  H-  Il'O  = S0HI2 

Anliyiiride  Acide 

suUurique.  sulfurique. 

ACIDE  SULFURIQUE. 

SOUU 

Poids  moléculaire 08 

Cet  acide,  connu  depuis  des  siècles,  s’obtenait  autrefois  par  la 
distillation  du  vitriol  de  fer.  L’induslrie,  qui  en  consomme  des 
quantités  immenses,  le  fabrique  aujourd’hui  à peu  de  frais  dans  de 
vastes  appareils  connus  sous  le  nom  de  chambres  de  plomb. 

On  y fait  arriver  du  gaz  sulfureux  : il  y renconire  de  l’acide  azo  - 
liqiie  qu’il  désoxyde. 

S0‘-^  H-  2Az0511  =: 

Gaz  Acide 

sulfureux.  azotique. 


SO'dl-  2AzO-^ 

Acide  Peroxyde 

sulfurique.  d’azotc 
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Les  produits  de  celte  première  réaction  sont  donc  de  l’acide  sul- 
furique et  du  peroxyde  d’azote  (vapeurs  rouges);  mais  celui-ci  est 
décomposé  par  de  la  vapeur  d’eau  qu’on  injecte  dans  les  chambres, 
l’acide  azotique  est  régénéré  et  il  se  forme  du  bioxyde  d’azote. 


Mais  le  bioxyde  d’azote  n’est  point  perdu  ; il  fixe  l’oxygène  de  l’air 
contenu  dans  les  chambres  pour  redevenir  peroxyde  d’azote. 

AzO  -f-  O = AzO- 


A son  tour,  ce  dernier,  sans  cesse  reformé,  reproduit  sans  cesse 
sous  l’influence  de  l’eau,  de  l’acide  azotique  et  du  bioxyde  d’azote, 
et  le  gaz  sulfureux,  qui  arrive  continuellement  dans  les  chambres,  y 
trouve  toujours  l’acide  azotique  régénéré  et  prêt  à le  convertir  en 
acide  sulfurique.  C’est  un  cercle  d’opérations  qui,  théoriquement, 
ne  donne  lieu  à aucun  résidu,  et  qui  permet  une  transformation 
continue  de  l’anhydride  sulfureux  en  acide  sulfurique. 

En  définitive,  c’est  l'oxygène  de  l’air,  sans  cesse  absorbé  par  le 
bioxyde  d’azote,  qui  fait  les  frais  de  celte  oxydation  du  gaz  sulfureux  ; 
l’acide  azotique  en  est  l’agent  direct  ; le  bioxyde  d’azote  en  est  l’in- 
termédiaire, car  il  est  le  véhicule  de  l’oxygène. 

La  figure  57  représente  une  coupe  générale  des  chambres  de 
plomb  dans  lesquelles  s’effectuent  les  opérations  que  l’on  vient 
d’indiqir  r. 

On  brûle  le  soufre  dans  deux  fourneaux  accouplés  AA.  La  chaleur 
dégagée  est  employée  à chauffer  l’eau  dans  les  chaudières  superpo- 
sées au  foyer  et  d’oéi  la  vapeur  est  distribuée  dans  les  chambres  par 
un  système  de  tubes  c d.  Le  gaz  sulfureux  s'élève  avec  un  grand 
excès  d’air  dans  les  tuyaux  B B et  se  rend  d’abord  dans  un  tambour 
en  plomb  C.  Sur  les  tablettes  inclinées  qui  y sont  disposées,  coule 
une  nappe  mince  d’acide  sulfurique,  chargé  de  produits  nitreux.  Les 
gaz  se  rendent  ensuite  successivement  dans  une  première  chambre  G; 
puis  dans  la  chambre  D,  oii  ils  rencontrent  l’acide  azotique,  qui 
tombe  en  nappes  minces  cl  j)ar  une  double  cascade  E E,  de  manière 
à présenter  une  large  surface  au  gaz  sulfureux.  L’acide  sulfurique, 
cjui  se  forme  et  qui  se  condense  dans  cette  chambre,  est  chargé  de 


5AzO"  + ir-0 


2Az0^H  4-  AzO 


Acide  Bioxyde 

azcticnic.  d’azote. 


Biox\  de 
d’azote. 


Peroxyde 

d’azolc. 
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produits  azotés.  On  le  fait  couler  par  un  conduit  incliné  dans  la 
chambre  G,  où  il  rencontre  un  excès  d’acide  sulfureux,  et  qui  porte 
le  nom  de  déwtrificateiir. 

An  sortir  de  la  chambre  D,  le  gaz  sulfureux,  l’excès  d’air  et  la  va- 
peuj'du  peroxyde  d’azote  se  rendent  dans  la  grande  chambre  II II, 
qui  reçoit  plusieurs  jets  de  vapeur  d’eau.  C’est  là  que  se  forme  la 
plus  grande  partie  de  l’acide  sulfurique,  et  la  réaction  se  complète 
dans  une  dernière  chambre.  Dans  notre  figure,  ces  deux  chambres 
sont  coupées.  En  quittant  la  dernière,  les  gaz  traversent  un  réfri- 
gérant, où  la  condensation  s’achève.  Enfin  ils  sont  dirigés  dans  un 
tambour  en  plomb  R,  rempli  de  coke,  sur  lequel  sont  déversés  de 
minces  filets  d'acide  sulfurique  sortant  du  réservoir  0.  Cet  acide  se 
charge  de  produits  nitreux  et  descend  par  le  tube  ba  dans  le  réser- 
voir i,  situé  près  du  fourneau. 

Dès  que  ce  réservoir  est  plein,  on  ferme  le  robinet  r et  on  ouvre 
le  robinet  r'.  On  donne  ainsi  accès  à la  vapeur  d’eau,  dont  la  pres- 
sion fait  monter  l’acide  dans  le  réservoir  supérieur  g,  qui  sert  à ali- 
menter le  premier  tambour.  Le  gaz  qui  s’échappe  du  dernier  tam- 
bour est  de  l’azote  chargé  d’une  quantité  insignifiante  de  gaz  nitreux 
et  peut  être  d’une  petite  quantité  de  protoxyde  d’azote. 

L’acide  qui  sort  des  chambres  de  jilomb  n’est  point  suffisamment 
concentré.  Il  ne  marque  que  50°  à l’aréomètre  de  Hauiné.  On  le 
chauffe  d’abord  dans  des  bassines  deplomb  jusqu’à  ce  qu’il  marque 
00°,  et  l’on  achève  la  concentration  dans  de  grandes  cornues  de 
platine.  On  débarrasse  ainsi  l'acide  sulfurique  de  l’eau  qu’il  renferme 
en  excès  et  qui  se  volatilise.  II  reste  un  acide  marquant  GG°  et  pré- 
sentant une  densité  de  1,842. 

Nous  devons  ajouter  que,  depuis  quelques  années,  on  brûle  dans 
beaucoup  de  fabriques  des  pvriles,  qui  dégagent,  par  leur  combus- 
tion, du  gaz  sulfureux,  et  laissent  un  résidu  d’oxyde  ferrique. 

Purificallon  de  l'acide  sulfurique.  L’acide  sulfurique  du  commerce 
renferme  souvent  des  impuretés.  Il  lient  en  dissolution  une  petite 
quantité  de  suLale  de  j)lomb,  provenant  de  l’allaque  des  bassines.  Il 
est  chargé  de  produits  nitreux  et  quelquefois  d’acide  arsénitpie,  dans 
le  cas  où  des  pyrites  arsenicales  ont  été  employées  à sa  préparation, 
four  le  débarras." er  (.le  ces  corps  étrangers,  on  jieut  se  contenter  de 
le  distiller.  Les  produits  nitreux  se  dégagent  d’abord  et  se  trouvent 
dans  les  premières  jiorlions  distillées  qu’on  rejette.  Cequi  passe  en- 
suite est  de  l’acide  sulfurique  pur.  Le  sulfate  plombicpio  et  l’acide' 
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arsénique  restent  clans  la  cornue  avec  les  dernières  portions  de 
l’acide,  cpi’on  ne  distille  pas. 

L’opération  s’exécute  dans  une  cornue  de  verre  communiquant 
avec  un  ballon  qu’on  refroidit.  On  chauffe  celte  cornue  latéralement, 
à l’aide  d’une  grille  annulaire.  On  évite  ainsi  des  soubresauts  dan- 
gereux. II  est  bon  de  placer  dans  la  cornue  quelques  fils  de  platine 
et  de  la  recouvrir  d’un  dôme  en  tôle. 

CoiistKutloii  de  l’îscide  sulfuriciue.  — L’oxygène  se  fixant 
directement  sur  le  gaz  sulfureux  pour  former  de  l’anhydride  sidfu- 
rique,  on  peut  considérer  celui-ci  comme  l’oxyde  de  sulfuryle 

SO^^O 


L’acide  sulfurique  ordinaire  est  l’hydrate  de  cet  oxyde. 


SO-  -h  ir-0  SOMP 

L’expérience  suivante  indique  les  relations  qui  existent  entre  les 
éléments  dont  se  compose  cet  hydrate  sulfuriciue. 

Expérience.  Je  verse  clans  l’eau  du  chlorure  de  sulfuryle  : il  dis- 
parait et  donne  naissance  à de  l’acide  sulfuriciue  et  à de  l’acide  chlor- 
hydrique. 

+ lïïl  = soioll  + 2IIC1 

Chlorure  2 molécules  Acide  2 molécules 

de  sull'urylc.  d'eau.  sulfurique.  d'acide 

chlorhydrique. 

L’acide  sulfurique  a donc  pris  naissance  par  suite  de  la  décompo- 
sition de  2 molécules  d’eau,  dont  2 atomes  d’hydrogène  ont  été 
enlevés  par  2 atomes  de  chlore,  tandis  cpie  le  groupe  SO-  (p.  98)  s’est 
substitué  à ces  2 atomes  d’hydrogène.  On  peut  dire,  en  donnant  à 
celte  réaction  une  interprétation  très-naturelle,  que  l’acide  sulfu- 
rique dérive  de  2 molécules  d’eau,  par  la  substitution  du  radical 
clialomicjue  sulfuryle  (SO-)"  à 2 atomes  d'hydrogène; 


11.011 

11.011 

2 molécules  d'eau. 


(SO^)"  1 0]{ 

Acide  sulfurique 


Si  l’on  compare  la  composition  de  l’acide  sulfurique  à celle  du 
chlorure  de  sulfuryle  qui  lui  a donné  naissance,  dans  celle  expé- 
rience, on  voit  que  l’im  et  l’autre  composés  renferment  le  même 
noyau  ou  radical  SO'^,  cl  qu’à  la  place  des  2 atomes  de  chlore  du 
chlorure  l’acide  renferme  deux  groupes  011.  Le  groupe  OU  est  un 
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reste  qui  représente  une  molécule  d’eau  moins  1 atome  d’hydrogène, 
et  qu’on  nomme  oxhydnjle.  L’acide  sulfurique  est  formé  par  un 
noyau  ou  radical  sulfuryle  uni  à deux  oxhydryles  qui  remplacent 
les  2 atomes  de  chlore  du  chlorure  de  sulfuryle.  M.  Wiliamson  a 
fait  connaître  un  composé  intermédiaire  dans  lequel  le  radical 
sulfuryle  est  uni  à la  fois  à un  atome  de  chlore  et  à un  groupe 
oxhydryle. 

(SOT  j a 

Chlorure  de  sulfuryle. 

Propriétés  physiques.  — L’acide  sulfurique  est  un  liquide  in- 
colore, oléagineux.  Sa  densité  est  égale  à 1,842  à 12°  (Marignac).  Son 
point  d’ébullition  est  situé  à 325°.  11  se  solidifie  à — 34°.  Lorsqu’on 
le  fait  cristalliser  à plusieurs  reprises  à une  basse  température,  en 
ayant  soin  de  décanter  chaque  fois  la  partie  demeurée  liquide,  on 
modifie  le  point  de  fusion  qui  s’élève  graduellement  à -t-  10°, 5,  où 
il  se  maintient.  L’acide  solide  et  fusibleâ  H-  10°, 5 constitue,  d’après 
M.  Marignac,  le  véritable  acide  sulfurique  S0^,ll-0  = SOMI-. 

Chauffé  vers  40%  il  émet  quelques  fumées.  Entre  cette  tempéra- 
ture et  290°,  il  laisse  dégager  une  petite  quantité  d’acide  sulfurique 
anhydre.  A 290°  il  commence  à bouillir;  mais  son  point  d'ébullition 
ne  tarde  pas  à s’élever  à 338°,  où  il  reste  stationnaire.  Telles  sont, 
d’après  M.  Marignac,  les  propriétés  du  véritable  acide  sulfurique 
rnonohydraté.  L’acide  purifié  par  simple  distillation  et  bouillant 
à 325°  renfermerait,  d’après  ce  chimiste,  une  petite  quantité  d’eau. 

Propriétés  chimiques.  — Exposé  à la  chaleur  rouge,  Tacide 
sulfurique  se  dédouble  en  gaz  sulfureux,  en  oxygène  et  en  eau 

soMh-i  ~ SQ2  H-  O -f-  ir-0 

Un  grand  nombre  de  corps  avides  d’oxygène  opèrent  la  réduction 
de  l’acide  sulfurique  lorsqu’on  les  chauffe  avec  cet  acide.  Ainsi  le 
- soufre  le  convertit  en  gaz  sulfureux  et  devient  gaz  sulfureux  lui- 
méme. 

2SOMI-  -f  S = 3SO-^  -h  211^0 

Acide  sulfurique.  Gaz  sullurcux. 

Nous  avons  déjà  fait  connaître  l’action  que  le  charbon  et  le  mer- 
cure exercent,  à chaud,  sur  cet  acide.  Nous  savons  que  le  fer  et  le 
zinc  décomposent  l’acide  sulfurique  étendu  d’eau  avec  dégagement 
d’hydrogène  et  formation  d’un  sulfate  (p.  40). 


(SO"-)«  I 

Cliloro-hydrate  Acide  sulfurique, 

de  sulfuryle. 
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L’acide  sulfurique  est  un  corps  très-avide  d’eau.  Lorsqu’on  mêle 
brusquement  quaire  parties  d’acide  sulfurique  avec  une  partie  d’eau, 
la  température  s’élève  au-dessus  de  1 00“.  Si  l'on  opère  avec  des  quan- 
tités considérables,  l'expérience  n’est  pas  sans  danger  et  exige  de  la 
prudence.  En  voici  d’autres  qui  ne  présentent  pointcet  inconvénient. 

Expériences.  J’ajoute  rapidement  4 parties  d acide  sulfurique  à 
une  partie  de  neige.  Je  constate  la  fusion  immédiate  de  celle-ci  et 
uneélévation  notable  de  la  température.  Telle  est,  en  effet,  l’énergie 
deraffjnité  de  l’acide  sulfurique  pour  l’eau,  que  la  chaleur  dégagée 
par  cette  combinaison  l'empoixe  de  beaucoup  sur  la  chaleur  absor- 
bée ou  consommée  par  la  liquéfaction  de  la  glace. 

Mais  ce  dernier  effet  va  à son  tour  l’emporter  sur  le  premier,  si  je 
dissous  4 parties  de  neige  dans  une  partie  d’acide  sulfurique.  Ici  je 
constate,  comme  résultat  final,  un  abaissement  de  température. 

L’affinité  de  l’acide  sulfurique  pour  l’eau  se  manifeste  dans  une 
foule  de  réactions.  En  voici  une  où  elle  est  assez  puissante  pour  en- 
gendrer de  l’eau. 

Lorsqu’on  arrose  un  morceau  de  sucre  avec  l’acide  sulfurique,  il 
noircit  et  se  charhonne  au  bout  de  quelques  minutes.  Le  sucre  ne 
renferme  point  d'eau  toute  formée,  mais  il  contient,  indépendam- 
ment du  charbon,  de  l’hydrogène  et  de  Eoxygéne  dans  les  propor- 
tions nécessaires  pour  former  de  l’eau.  Celle-ci  [irend  donc  naissance 
sous  l’influence  de  l’acide  sulfurique,  et  il  reste  une  matière  char- 
bonneuse. 

Cette  eau,  que  l’acide  sulfurique  absorbe  avec  tant  d’énergie,  joue 
sans  doute,  en  s’unissant  àl'acide,  un  rôle  analogue  à l’eau  de  cris- 
tallisation que  certains  sels  anhydres  peuvent  fixer.  En  effet,  lors- 
qu’on expose  à une  température  voisine  de  0"  de  l’acide  sulfurique, 
auquel  on  a ajouté  18,5  pour  lüO  de  son  poids  d’eau,  on  voit  se 
former  de  gros  cristaux  prismatiques  qui  se  mai  itiennent  solides 
jusqu’à  -f  7“  ou  4-  8°.  La  composition  de  ces  cristaux  est  expri- 
mée par  la  formule 

SOMl^lEO 


Ils  constituent  un  acide  sulfurique  bihydraté,  car  ils  résultent 
de  la  fixation  de  2 molécules  d’eau  sur  1 molécule  d’anhydride  sul- 
furique. 

L’acide  sulfurique  le  plus  concentré  possible  marque  GG”  au  pèse- 
acide  de  baumé. 


acide  sulfurique  fumant.  IQfJ  * 

Il  constitue  un  acide  bibasique,  c’est-à-dire  qu’il  renferme  2 ato- 
mes d’hydrogène  capables  d'être  remplacés  par  une  quantité  équi- 
valente de  métal.  Cet  échange  d’atomes  a lieu  lorsqu’on  traite  l’a- 
cide sulfurique  par  un  hydrate  tel  que  la  potasse,  ou  par  un  oxyde 
comme  l’oxyde  de  plomb. 

-h  2KIIO  S0'*K2  2IPO 

Acide  IJydrale  Sulfale 

sulfurique.  de  potassium.  de  potassium. 

SO^H-^  -f  PbO  r=  SO^*Pb 

Acide  Oxyde  Sulfate 

sulfurique.  de  pioinb.  de  plomb. 

En  saturant  la  potasse  ou  l’hydrate  de  potassium,  l’acide  sulfu- 
rique se  convertit  en  sulfate  de  potassium,  et  l’on  voit  que  2 ato- 
mes de  potassium  remplacent  dans  ce  sel  les  2 atomes  d’hydrogène 
de  l’acide  sulfurique.  Dans  le  cas  de  l’oxyde  plombique,  au  con- 
traire, cette  saturation,  qui  n’est  qu'une  double  décomposition, 
s’accomplit  de  telle  sorte,  qu’un  seul  atome  de  plomb  remplace  les 
2 atomes  d’hydrogène.  On  exprime  ce  fait  en  disant  que  le  métal 
plomb  est  diatomique,  et  on  le  marque  dans  la  formule  parles  ac- 
cenls"  superposés  au  symbole  du  plomb. 

On  reconnaît  l’acide  sulfurique  aux  réactions  suivantes  : 

Il  forme,  dans  la  solution  des  sels  barytiqu'es,  un  précipité  pulvé- 
rulent blanc,  insoluble  dans  l’acide  azotique  froid  ou  bouillant.  C’est 
du  sulfate  barityque.  Ce  sulfate  se  convertit  en  sulfure  lorsqu’on  le 
calcine  au  rouge  blanc,  après  l’avoir  mêlé  avec  un  excès  de  charbon. 

SO’Ba  -+-  4C  4C0  BaS 

Sulfate  Oxyde  Sulfure 

barylique.  de  carbone.  de  baryum. 

ACIDE  SULFURIQUE  FUMANT. 

On  peut  l’envisager  comme  une  combinaison  d’acide  sulfurique  et 
d’anhydride  sulfurique. 

SO’ir-  -t-  S05  = S^O’IF  = QAo^O 

SO-<o|i 

C’est  un  liquide  oléagineux,  légèrement  coloré  en  brun.  II  se  prend 
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à t)“  en  une  masse  cristalline  feuilletée.  Il  répand  à l’air  des  fumées 
blanches.  Chauffé,  il  se  dédouble  en  anhydride  sulfurique  et  en 
acide  sulfurique  ordinaire. 

On  l’obtient  dans  les  arts  par  la  distillation  du  sulfate  ferreux, 
préalablement  transformé  par  le  grillage  en  sous-sulfate  ferrique. 

Ce  sous-sulfate,  calciné  dans  des  cornues  de  grés,  abandonne  de 
l’acide  sulfurique  anhydre  lorsqu’il  est  parfaitement  sec;  mais  comme 
il  est  difficile  de  le  priver  entièrement  d’eau,  il  en  résulte  que  les 
vapeurs  d’acide  anhydre  sont  mêlées  avec  celles  de  l’acide  hydraté. 
On  les  condense  dans  des  récipients  refroidis.  Le  résidu  de  la  distil- 
lation constitue  le  colcothar  ou  oxyde  ferrique  Fe-0^. 

ACIDE  llYPOSULFUREUX  OU  SULFOSULFÜRIQUE. 

S(0'^S)1P 

On  ne  le  connaît  pas  à l’état  libre.  Lorsqu’on  traite  par  l’acide  sul- 
furique l’hyposLilfite  de  sodium,  l’acide  hyposulfureux  mis  en  liberté 
se  dédouble  en  acide  sulfureux  et  en  soufre. 

SO^IP  ~ SO^Na"-  -h  SO'dl^  + S 

Ilyposiillite  Acide  Sulfate  Acide 

sodique.  sulfurique.  sodique.  sulfureux. 

L’hyposulfite  sodique  prend  naissance  lorsqu’on  fait  bouillir  du 
soufre  avec  du  sulfite  de  sodium. 

S0-Na2  + S = S(0-S)Na"- 

Sulfite  Ilyposullile 

sodique.  sodique. 

C’est  un  sel  très-soluble,  qui  forme  des  cristaux  volumineux. 

ACIDE  IIVPOSULFURIQUE. 

S"0«ir- 

Si  l’acide  sulfurique  fumant  représente  une  combinaison  d’acide 
sulfurique  et  d’anhydride  sulfurique,  l’acide  hyposulfurique  peufôlre 
envisagé  comme  résultant  de  l’union  de  l’acide  sulfurique  avec  l’an- 
hydride sulfureux. 

S0^,S0‘^112  acide  sulfurique  fumant. 

SO-,SO‘'*ll-  acide  hyposull'urique. 

Préparation.  On  le  prépare  à l’aide  de  l’hypsosulfate  manganeux, 
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qui  prend  naissance  lorsqu’on  dirige  un  courant  de  gaz  sulfureux 
dans  de  l’eau  froide  tenant  en  suspension  du  bioxyde  de  manganèse. 

2SO-2  4-  MnO-^  = S'-^OoMii 

Gaz  Bioxyde  Hyposullate 

sulfureux  de  manganèse.  manganeux. 

L’hyposulfate  manganeux  est  converti  en  hyposulfate  de  baryum, 
par  double  décomposition,  à l’aide  du  sulfure  de  baryum  ; la  liqueur, 
séparée  par  tiltration  du  sulfure  de  manganèse,  est  exactement  dé- 
composée par  l’acide  sulfurique  étendu  d’eau.  Il  sc  précipite  du  sul- 
fate de  baryum,  et  l’acide  hyposulfurique,  mis  en  liberté,  reste  en 
dissolution.  La  liqueur  filtrée,  étant  concentrée  dans  le  vide,  l’acide 
hyposulfurique  reste. 

Propriétés.  — C’est  un  liquide  sirupeux,  très-acide,  d’une  den- 
sité de  1,547.  Il  est  peu  stable.  Lorsqu’on  le  fait  bouillir  il  se  dé- 
double en  acide  sulfurique  et  en  gaz  sulfureux. 

S-QciL-i  = SOHL-'  + SO" 

Acide  Acide  Gaz 

hyposulfurique.  sulfurique.  sulfureux. 

ANHYDRIDE  PERSULFÜRIQUE. 

S-0" 

Ce  corps  a été  découvert  par  M.  Bertlielot,  qui  l’a  obtenu  cà  l’état 
pur  et  anhydre  en  faisant  agir  l’effluve  électrique  à forte  tension 
sur  un  mélange  à volumes  égaux  de  gaz  sulfureux  et  d’oxygène, 
l’un  et  l’autre  absolument  secs.  Il  se  forme  de  l’anhydride  persul- 
furique  et  il  reste  un  résidu  d’oxygène. 

S-0^  -h  0^  = S"-0’^  4-  0. 

4 vol.  de  gaz  4 vol.  Anhydride 
sullureux.  d’oxygène,  persulfurique. 

A 1 état  de  pureté  ce  corps  est  solide  à la  température  ordinaire 
et  se  présente  tantôt  en  cristaux  grenus,-  tantôt  en  aiguilles  trans- 
jiarentes,  minces,  flexibles.  Quelquefois  il  demeure  liquide. 

Il  est  peu  stable  et  se  décompose  spontanément,  lorsqu’on  le 
conserve  pendant  quinze  jours.  Chauffé,  il  se  décompose  rapide  - 
ment  en  anhydride  sulfurique  et  en  oxygène. 

S-Q7  = 2S0=^  4-  0. 

Anhydride  Anhydride 
persulfurique.  sulfurique. 

L’eau  le  dissout  avec  formation  de  fumées  épaisses  et  avec  une 
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vive  effervescence  due  à un  dégagement  d’oxygène.  La  liqueur 
renferme  alors  de  l’acide  sulfurique.  En  même  temps  il  se  forme 
une  petite  quantité  d’acide  persulfurique  S^Osil-  ou  SO'^H,  qui  ne 
tarde  pas  à se  décomposer  en  acide  sulfurique  et  en  oxygène. 

Cet  acide  persulfurique,  très-instable,  serait  analogue  à Tacide 
permanganique  et  se  formerait  en  vertu  de  la  réaction  suivante  : 

SSQ7  + H'^0  = 2S0dI. 

D’après  M.  Berthelot  l’acide  persulfurique  prend  naissance  par 
l’électrolyse  de  solutions  concentrées  d’acide  sulfurique.  11  se  for- 
merait aussi  'Iorsqu’on  mélange  avec  précaution  une  solution  d’eau 
oxygénée  avec  de  l’acide  sulfurique  étendu  d’une  petite  quantité 
d’eau. 

. 2S0MP  + 0 = IDO  + 2S0^H. 


11  n’est  pas  certain  que  la  formule  SOMl  représente  la  composition 
d’une  molécule  d’acide  persulfurique.  11  est  possible  qu’il  faille  dou- 
bler cette  formule  comme  nous  l’avons  dit  plus  haut.  Mais  dans  l’état 
actuel  de  nos  connaissances,  il  est  impossible  de  se  prononcer  sur 
ce  point. 


SÉLLÉNIUM  ET  TELLURE. 

Ces  deux  corps  simples,  qui  sont  rares,  olTrent  une  grande  ana- 
logie avec  le  soufre. 

Le  sélénium  a été  découveit  par  Berzelius,  qui  l’a  rencontré  dans 
certaines  pyrites  de  Suède.  Comme  le  soufre,  le  sélénium  forme  deux 
modifications  allotropiques,  rime  cristalline,  l’autre  vitreuse  et 
amorphe.  Cristallin,  il  fond  graduellement  à partir  de  217°,  et  ne  li- 
quéfie quà  25G°,  d’après  M.  Régnault;  il  forme  en  se  refroidissant 
rapidement  une  masse  d'un  brun  foncé.  Sa  densité  est  de  4,8  lorsqu’il 
est  cristallisé,  de  4,5  lorsqu’il  est  vitreux.  Chauffé  au-dessus  de  son 
point  de  fusion,  il  s’enllamme,  brûle  avec  une  llamme  bleue  et  se  con- 
verti t en  anhydride  sélénieux  SeO-.  Lorsqu’on  ajoute  de  l’acide  sul- 
fureux à une  solution  d’acide  sélénieux,  ce  dernier  est  réduit  : il  se 
forme  de  l’acide  sulfurique  et  le  sélénium  se  précipite  sous  foi'ine  tle 
llücons  rouge  brun.  Sa  combinaison  avec  l’hydrogène  est  un  gaz 
incolore  doué  d’une  odeur  fétide  et  irritante. 

Leiellure,  plus  rare  encore  que  le  sélénium,  se  rencontre,  combiné 
à l’or  et  à d’autres  métaux,  dans  certains  minéraux  de  Transylvanie 
et  de  Hongrie.  11  possède  l’apparence  extérieure  et  l’éclat  d’un  mé- 
tal. Sa  couleur  est  d’un  blanc  argentin.  Sa  densité  est  égale  à 0,25. 11 
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fond  vers + 500“  et  peut  être  volatilisé  au  rouge  blanc  dans  un  courant 
d’hydrogène.  Il  possède  une  grande  tendance  à cristalliser.  Chauffé  à 
?’air,  il  brûle  avec  une  flamme  d’un  bleu  verdâtre,  en  formant  de 
i’anhydride  tellureux  TeO-.  Sa  combinaison  avec  riiydrogène  est  un 
gaz  doué  d’une  odeur  analogue  à celle  de  l’hydrogène  sulfuré. 

Le  tableau  suivant  montre  l’analogie  des  principales  combinaisons 
du  soufre,  du  sélénium  et  du  tellure  : 


II^S 

H-^Se 

IP-Te 

Hydrogène 

Hydrogène 

Hydrogène 

sulfuré. 

sélénié. 

telluré. 

S02 

Se02 

Te02 

Anhydride 

.Anhydride 

Anhydride 

sulfureux. 

sélénieux. 

tellureux. 

S0“ 

[SeO-] 

TeO^ 

Anhydride 

Anhydride 

Anhydride 

sulfurique. 

séléniquc. 

tellurique. 

[SO-IL^] 

SeOni^ 

TeOHl2 

Acide 

Acide 

Acide 

sulfureux. 

sélénieux. 

tellureux. 

SOMI-2 

SeO^H^ 

TeOHI^ 

Acide 

Acide 

Acide 

sulfurique. 

sélénique. 

tcTurique. 

CHLORE 

Cl  = 55.5 

Densité  rapportée  à 

l’air 

Densité  rapportée  à 

l’hydrogène 

l’oids  atomique  (poids  de  1 volume) 

Poids  de  la  molécule  Cl  Cl  (poids  de  2 volumes). . 

...  71 

Découvert  par  Sclicele  en  1774,  reconnu  comme  corps  simple  par  Gay-Lussac 
et  Thénard  en  1809,  par  H.  Davy  en  1810. 

Préparation.  — On  introduit  dans  un  ballon  1 partie  de  peroxyde 
de  manganèse  réduit  en  poudre  et  l’on  ajoute  6 parties  d’acide 
chlorhydrique  du  commerce.  La  réaction  commence  à froid  et  donne 
lieu  à un  dégagement  de  gaz  chlore,  qu’on  recueille  dans  des  flacons 
remplis  d’eau  ou  mieux  d’eau  salée.  Dés  que  le  dégagement  de  gaz 
se  ralentit,  on  chauffe  doucement. 

Veut-on  préparer  du  chlore  sec?  On  dirige  le  gaz,  préalablement 
lavé,  dans  un  tube  horizontal  renfermant  des  fragments  de  chlorure 
de  calcium,  et  de  là,  au  moyen  d’un  tube  recourbé  à angle  droit, 
dans  un  flacon  sec.  Le  chlore,  plus  dense  que  l’air,  chasse  peu  à 
peu  celui-ci  et  finit  par  remplir  le  flacon  tout  enfier  {fig.  38).  On 


114 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

reconnaît  qu’il  en  est  ainsi  lorsque  ce  dernier  a pris,  dans  toute  sa 
hauteur,  une  teinte  jaune. 


Q 

\ 


l’ig.  58. 


S’agit-il  de  préparer  une  solution  de  chlore  dans  l’eau?  On  dirige 
le  gaz  dans  plusieurs  flacons  de  Woulf  renfermant  de  l’eau,  et  dont 
le  premier  sert  à laver  le  gaz  [ficj.  59). 

Dans  la  réaction  qui  donne  naissance  au  chlore,  le  peroxyde  de 
manganèse  et  l’acide  chlorhydrique  échangent  leurs  éléments.  Il 
se  forme  de  l’eau,  et  le  perchlorure  de  manganèse,  qui  correspond 
au  peroxyde,  n’existant  pas  ou  étant  fort  peu  stable,  se  dédouble 
en  chlorure  manganeux  et  en  chlore. 

MnO'^  + 4IIC1  = 21P0  -h  MnCD 

Bioxyde  Tétracliloruro 

de  manganèse.  de  manganèse. 

MnCH  = MnCl-  -f  Cl'^ 

Tétrachlorure  Clilorure 
de  manganèse.  manganeux. 

Si  l’on  élimine  le  terme  MnCD,  la  réaction  définitive  est  e.xprimée 
par  l’équation 

MnO-  + 41IC1  = 21I‘^0  -h  MnCl-  -f  Cl- 

l*ro|»riétê.s  |»li^ si(|iics.  — Lc  chlore  est  un  gaz  jaune  verdâtre, 
doué  d’une  odeur  forte  et  très-irritante.  Un  litre  de  ce  gaz  pèse 


cil  LO  HE 


1 1; 


Le  chlore  est  coercible  et  peut  être  liquéfié  à+ 
pression  de  4 atmosphères.  On  réalise  facilement  cette  liquéfaclii. 
en  opérant  de  la  manière  suivante  : 


Dans  un  tube  en  verre  épais,  fermé  à un  bout  et  coudé  au  milieu 
on  introduit  des  cristaux  d’hydrate 
de  chlore,  puis  on  ferme  l’autre 
bout  à la  lampe  {fig.  40). 

On  chaufle  au  bain-marie  la  bran- 
che qui  renferme  les  cristaux  et  l’on 
refroidit  l’autre  branche.  L’hydrate 
de  chlore  se  change  en  eau  et  en 
chlore,  dont  lapins  grande  partie  se 
dégage  et  se  réduit,  sous  l’effort  de 
sa  propre  pression,  en  un  liquide 
jaune  foncé  qui  se  rassemble  dans 
le  bout  refroidi  (Faraday). 

Propriétés  eliiiniqiics.  — Le  chlore  se  dissout  dans  l’eau.  1 vol. 
d’eau  dissout  3 voL  de  chlore  à 8°;  2’''’\42  à 17°.  La  solution  saturée 
est  jaune.  Lorsqu’on  l’expose  à 0%  elle  laisse  déposer  des  cristaux 
qui  constituent  un  hydrate  de  chlore.  Ils  renferment  27,7  de  chlore 
et  72,3  pour  100  d’eau  (Faraday). 
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Cette  composition  répond  à la  formule  Cl-  + 1 011^0. 

Le  chlore  est  doué  d’affinités  puissantes.  Il  s’unit  directement  à la 
plupart  des  corps  simples,  et  cette  union  s’accomplit  souvent  avec  une 
telle  énergie,  qu’il  en  résulte  un  dégagement  de  chaleur  lumineuse. 

Expérience.  Dans  un  flacon  rempli  de  chlore  sec,  je  projette  de 
l’arsenic  ou  de  l’antimoine  en  poudre.  Les  parcelles  noires  de  ces 
corps  simples  deviennent  de  vives  étincelles  au  moment  où  elles 
tombent  dans  l’atmosphère  du  flacon.  D’épaisses  fumées  blanches 
remplissent  celui-ci,  et,  débordant,  s’élèvent  dans  l’air.  Il  se  forme 
du  chlorure  d’arsenic  ou  du  chlorure  d’antimoine. 

Si  l’on  plonge  dans  une  atmosphère  de  chlore  sec  un  morceau  de 
phosphore  déposé  dans  une  petite  capsule,  il  s’enflamme  spontané- 
ment, et  les  parois  du  flacon  se  recouvrent  bientôt  d’un  dépôt  jau- 
nâtre et  cristallin  ; c’est  du  perchlorure  de  phosphore  PhCl®. 

Mais  la  puissance  chimique  du  chlore  se  manifeste  surtout  dans 
son  action  sur  l’hydrogène  et  les  composés  hydrogénés. 

Si  l’on  fait  un  mélange,  à volumes  égaux,  d’hydrogène  et  de  chlore, 
et  qu’on  en  approche  une  bougie  allumée,  la  combinaison  des  deux 
corps  s’accomplit  instantanément  et  avec  explosion.  Il  suffit  d’ex- 
poser un  tel  mélange  à l’action  directe  des  rayons  solaires  pour  qu’il 
détone  avec  violence,  et  l’on  peut  remplacer,  dans  cette  curieuse 
expérience,  la  lumière  solaire  par  la  flamme  du  magnésium  ou  par 
celle  du  sulfure  de  carbone. 

Telle  est  l’affinité  du  chlore  pour  l’hydrogène  qu’il  décompose 
tous  les  corps  hydrogénés,  à l’exception  des  acides  chlorhydrique 
et  fluorhydrique.  Dissous  dans  l’eau,  il  décompose  lentement  ce 
liquide  sous  l’influence  des  rayons  solaires,  en  s’emparant  de  l’hy- 
drogène et  en  mettant  l’oxygène  en  liberté. 

Ou’on  renverse  sur  une  cuve  une  éprouvette  remplie  d’eau  chlo- 
rée, et  qu’on  l’expose  à l’insolation  directe,  on  verra  de  petites  bulles 
traverser  le  liquide  et  se  rassembler  au  sommet  de  l’éprouvette  : 
c’est  de  l’oxygène. 

A la  température  rouge,  le  vapeur  d’eau  est  rapidement  décom- 
posée par  le  chlore  (page  73).  L’hydrogène  sulfuré  lui  cède  son  hy- 
drogène à la  température  ordinaire. 

Toutes  les  matières  organiques  renferment  de  l’hydrogène;  aussi 
sont-elles  généralement  modifiées,  souvent  détruites  par  le  chlore. 
Les  matières  colorantes  d’origine  organique  sont  décolorées. 

Expérience.  En  versant  une  solution  de  chlore  dans  la  teinture 
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de  tournesol,  dans  du  sulfate  d’indigo,  dans  de  l’encre,  je  vois  la 
coloration  intense  qui  est  particulière  à ces  matières  disparaître, 
pour  faire  place  à une  teinte  jaune  ou  jaune  brunâtre.  Cet  effet  est 
dû  à la  décomposition  plus  ou  moins  profonde  que  subissent  ces 
matières  colorantes,  et  dont  la  cause  est  la  soustraction  d’une  cer- 
taine quantité  d’hydrogène  sous  forme  d’acide  chlorhydrique. 

Dans  les  arts,  on  tire  un  grand  parti  de  ce  pouvoir  décolorant 
du  chlore. 

Le  chlore  est  aussi  un  désinfectant  efficace.  Il  décompose  l’hydro- 
gène sulfuré.  Il  détruit  les  matières  odorantes  d’origine  organique, 
les  effiuves  qui  se  forment  dans  les  fermentations  putrides,  les 
miasmes  qui  se  répandent  quelquefois  dans  l’air.  On  l’a  employé 
pour  désinfecter  les  fosses  d’aisances  et  comme  moyen  de  purifier 
l’air  dans  certaines  épidémies. 

En  résumé,  les  propriétés  décolorantes  et  désinfectantes  du  chlore 
sont  dues  à la  même  cause  : sa  puissante  affinité  pour  l’hydrogène. 

ACIDE  CHLORHYDRIQUE. 

IICi 


Densité  rapportée  à l’air I,2i7 

Densité  rapportée  à riiydrogène  (poids  de  1 volume) 18,0 

Poids  de  la  molécule  HCl  ( poids  de  2 volumes) 36,5 

« 


Il  existe  dans  les  produits  gazeux  qui  se  dégagent  des  volcans. 

Préparation.  — On  introduit  des  fragments  de  sel  marin  préala- 
blement fonda  dans  un  ballon  muni  d’un  tube  de  sûreté  et  d’un  tube 
de  dégagement,  et  on  y ajoute  de  l’acide  sulfurique  concentré.  Il  se 
dégage  du  gaz  chlorhydrique,  qu’on  recueille  sur  le  mercure,  et  il 
reste  dans  le  ballon  du  sulfate  acide  de  sodium. 

SOMl^  -h  NaCl  = -f-  IICl 

Acide  Clilorure  Sulfate  Acide 

sulfurique.  de  sodium.  acide  de  sodium,  chlorhydrique. 

Dans  les  arts,  cette  opération  se  pratique  dans  des  cylindres  de 
fonte  A {{icj.  41)  ou  dans  des  fours,  à une  température  trés-élevée. 
Dans  ces  conditions,  il  se  forme,  par  l’action  d’une  molécule  d’acide 
sulfurique  sur  deux  molécules  de  chlorure  de  sodium,  du  sulfate 
neutre  de  sodium. 

SOMI-  4-  2NaCl  = SO^uXa^  + 21IC1 

Acide  Sulfate 

sulfurique.  de  sodium. 
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Le  gaz  chlorhydrique  qui  se  dégage  est  dirigé  dans  des  bonbonnes 
en  grès  C,  C',  C"  qui  contiennent  de  l’eau.  Il  s’y  dissout  et  donne 
l’acide  chlorhydrique  du  commerce,  qui  doit  marquer  22°  à l’aréo- 
mètre de  Baumé. 


Fig.  41. 


Dans  les  laboraloires,  on  prépare  la  solution  d’acide  chlorhydrique 
en  dirigeant  le  gaz  dans  une  série  de  flacons  de  AVoiilf  [ficj.  42)  en- 
tourés d’eau  froide,  et  dont  le  premier  sert  à laver  le  gaz. 

Coinposilion  <le  l’acide  clilorh^<li*îr|uc.  — On  la  déduit  des 
expériences  suivantes  : 

1°  On  remplit  de  chlore  sec  un  petit  flacon  dont  le  col  est  usé  à 
l’émeri  (//{/. 45);  on  remplit  d’iiydrogèiie  sec  un  ballon  de  même  capa- 
cité, et  dont  le  col,  pareillement  usé  à l’émeri,  s'engage  dans  le  col  du 
flacon  de  manière  à le  fermer  hermétiquement.  Les  deux  vases  étant 
ainsi  réunis,  on  les  abandonne  pendant  quelque  temps  à la  lumière 
diffuse  ; les  gaz  se  mêlent  et  se  combinent  lentement.  Bour  achever  la 
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comb'iiaison,  on  expose  l’appareil  aux  rayons  solaires.  Lorsque' Fa 


Fig.  42. 

teinte  du  chlore  a entièrement  disparu,  on  sépare  les  deux 'vases 
sous  la  cuve  à mercure,  et  on  reconnaît 
que  le  volume  n’a  pas  changé.  Le  cldore 
et  l’hydrogène  ont  disparu  tous  deux  pour 
former  du  gaz  chlorhydrique,  qui  occupe 
exactement  un  volume  égal  à celui  des 
deux  gaz.  2 volumes  de  gaz  chlorhydrique 
renferment  donc  1 volume  de  chlore  et 
1 volume  d’hydrogène,  et,  si  l’on  ajoute  le 
poids  de  1 volume  d’hydrogène  (sa  densité 
prise  pour  unité)  au  poids  de  1 volume  de 
chlore  (sa  densité  rapportée  à celle  de  l’hy- 
drogéne),  on  obtient  le  poids  de  2 volumes 
d’acide  chlorhydrique;  et  nous  savons  que 

ce  poids  représente  le  poids  de  la  molécule.  Fig.  43. 

» 

Densités  rapportées  Densités  rapportées 
à l’hydrogène.  à l’air. 

Poiiis  de  1 volume  d’hydrogène 1 0,0695 

Poids  de  1 volume  de  chlore 55,5  2,44 

''jids  de  2 volumes  d'acide  chlorhydrique.  . 36,5  2,5095 
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2°  Dans  une  cloche  conrbe  [fuj.  44)  on  fait  passer  2 volumes  de  gaz 

chlorhydrique,  puis  on  y intro- 
duit un  morceau  de  sodium  et 
l'on  chauffe  avec  une  lampe  à 
alcool.  Le  sodium  s'empare  du 
chlore  et  met  l’hydrogène  en 
liberté.  Après  le  refroidissement, 
il  reste  1 volume  d’hydrogène. 

Cette  seconde  expérience  vé- 
rifie la  première.  Toutes  deux 
prouvent  que  le  chlore  et  l’hy- 
drogène s’unissent  à volumes 
égaux  et  sans  condensation  pour 
former  du  gaz  chlorhydrique.  Du  volume  de  celui-ci  renferme  donc  la 
matière  pondérable  qui  existait  dans  ^ volume  d'hydrogène  et  dans 

1 volume  de  chlore,  et  l’on  serait  ainsi  conduit  à admettre  que  les 
atomes  de  chlore  et  d’hydrogène  se  coupent  en  deux  lorsqu’ils  se  com- 
binent pour  former  de  l’acide  chlorhydrique.  Mais  une  telle  supposi- 
tion serait  contraire  <à  l’idée  des  atomes,  qui  représentent  les  plus  pe- 
tites quantités  de  matière  capables  d’exister  dans  une  combinaison. 
Il  est  donc  plus  naturel  de  penser  que  ce  sont  2 volumes  de  chlore  et 

2 volumes  d’hydrogène  qui  interviennent  pour  former  du  gaz  chlor- 
hydrique. Deux  volumes  de  chlore  renferment  2 atomes  qui  consti- 
tuent une  molécule  de  chlore.  De  même  2 volumes  d'hydrogène 
renterment  2 atomes  qui  constituent  une  molécule  d’hydrogène. 


Fig.  4i. 


Cl 


Cl 


2 volumts  de  chlore 
(CICI  = 1 molécule./ 


2 volumes  a’hydrogène 
(lui  rr  1 molécule.) 


Ce  sont  ces  molécules  qui  se  coupent  en  deux  lorsque  le  chlore 
se  combine  avec  l’hydrogène  : elles  échangent  leurs  atomes,  et  de 
cet  échange,  qui  est  une  double  décomposition,  résultent  2 molé- 
cules d’acide  chlorhydrique,  occupant  exactement  le  même  volume 
que  les  deux  molécules  des  gaz  simples. 


Cl 

Cl 

+ 

11 

11 

2 vol.  2 vol. 

de  chlore.  d liydroyenc. 


1 11  1 Cl 
1 ' 

11  Ci 

2 vol. 

2 vol. 

d '.ICI  de 

dhiciil" 

chlorhydrique.  chlorhydrique. 
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Nous  retrouvons  ici  cette  notion  que  certains  corps  simples  sont 
formés  à l’état  libre  de  2 atomes  de  la  même  espèce,  unis  dans  une 
seule  et  même  molécule.  La  force  qui  les  unit  n’est  point  différente 
de  la  force  chimique.  C’est  raffinilé  qui  unit  le  chlore  au  chlore 
dans  la  molécule  du  corps  libres  l’hydrogène  à l’hydrogène  dans 
celle  de  l’hydrogène  libre.  La  première  est  du  chlorure  de  chlore, 
la  seconde  de  I hydrure  d’hydrogène.  (Gerhardt.)  Lorsque  les  deux 
molécules  viennent  à se  rencontrer,  l’affinité  prépondérante  du 
chlore  pour  l'hydrogène  l’emporte  et  donne  lieu  à un  échange,  à 
une  double  décomposition. 

ci[ci_|  ^ H_iH  = cm  + cm 

A l’état  de  liberté,  le  chlore  et  l’hydrogène  sont  donc  de  véri- 
tables composés,  mais  formés  de  deux  atomes  de  même  espèce  : 
cette  idée  s’applique  aussi  au  brome  et  à l’iode. 

Propriétés  physiques.  — L’acide  chlorhydrique  est  un  gaz 
incolore,  doué  d’une  odeur  piquante.  Il  répand  à l’air  d’épaisses 
fumées  blanches,  en  condensant  l’humidité  atmosphérique.  Sous 
une  pression  de  40  atmosphères,  il  sé  liquéfie. 

C’est  un  des  gaz  les  plus  solubles  dans  l’eau.  Voici  une  expérience 
qui  le  prouve. 

Expérience.  Je  plonge  dans  l'eau  une  éprouvette  de  gaz  chlorhy- 
drique reposant  sur  une  soucoupe  ; une  nappe  de  mercure  couvre 
celle-ci  et  isole  le  gaz.  Par  un  mouvement  rapide,  j’abaisse  la  sou- 
coupe; aussitôt  l’eau  s’élance  dans  l’éprouvette,  comme  elle  ferait 
dans  le  vide.  L’expérience  exige  quelques  précautions,  car  le  choc 
de  la  colonne  d’eau  détermine  souvent  la  rujDture  du  vase. 

Un  volume  d’eau  peut  absorber,  à 0",  500  volumes  de  gaz  chlor- 
hydrique, à la  température  ordinaire,  480  volumes.  En  dissolvant  le 
gaz  chlorhydrique,  l’eau  s’échauffe  et  augmente  de  volume.  La  so- 
lution saturée  à froid  possède  une  densité  de  1,21  et  renferme  en 
dissolution  42,4  pour  100  de  son  poids  de  gaz  sec.  C’est  un  liquide 
incolore  qui  répand  à l’air  des  vapeurs  blanches.  Lorsqu’on  le 
chauffe,  il  perd  une  partie  notable  dugaz  qu’il  lient  en  dissolution  ; 
mais  ce  gaz  ne  se  dégage  pas  en  totalité,  et,  dès  que  la  température 
a atteint  110®,  le  liquide  passe  tout  entier  à la  distillation.  On  re- 
cueille dans  le  récipient  de  l’acide  chlorhydrique  dilué,  qui  possède 
une  densité  de  1,10.  (Bineau.) 

Propriétés  chimiques.  — L’acide  chlorhydrique  est  un  acide 
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énergique.  Il  rougit  fortement  la  teinture  de  tournesol.  Indécom- 
posable par  la  chaleur,  il  est  décomposé  en  partie,  par  une  série 
d’étincelles  électriques,  en  chlore  et  en  hydrogène.  Tous  les  métaux 
qui  décomposent  l’eau  décomposent  l’acide  chlorhydrique,  avec 
dégagement  d’hydrogène  et  formation  d’un  chlorure.  Tels  sont  le 
sodium,  le  zinc  (p.  45),  le  fer,  l’aluminium,  l’étain,  etc. 

L’acide  chlorhydrique  décompose  les  hydrates  et  les  oxydes  mé- 
talliques avec  formation  d’eau  et  de  chlorure. 

Expérience.  Dans  une  solution  concentrée  de  potasse  caustique, 
je  verse  de  l’acide  chlorhydrique  par  petites  portions.  Le  liquide 
s’échauffe  et  laisse  déposer  une  poudre  cristalline  de  chlorure  de 
potassium. 

HCl  + KHO  = KCl  + IIIIO 

Acide  Hydrnte  Clilorure  Cnu. 

chlorhydrique.  de  potassium.  de  potassium. 

L’acide  chlorhydrique  est  donc  un  véritable  acide,  bien  qu’il  ne 
renferme  point  d’oxygène,  et  il  est  acide,  parce  qn’il  renferme  un 
atome  d’hydrogène  capable  d'être  remplacé  par  un  atome  de  métal. 
Dans  son  action  sur  la  potasse,  il  ressemble  à l’acide  azotique  cpii 
renferme,  lui  aussi,  un  atome  d’hydrogène  capable  d’être  remplacé 
par  un  atome  de  métal. 

AzO-II  4-  KHO  = AzOMè  + HIIO 

Acide  Hydrate  Azotate  Eau. 

azotique.  de  potassium.  de  potassium. 

On  le  voit,  les  acides  sont  des  composés  hydrogénés  dans  lesquels 
l’hydrogène,  uni  à un  atome  ou  à un  groupe  d’atomes  fortement 
électro-négatif,  peut  être  échangé  facilement  contre  un  métal. 

Dans  l’acide  azotique  {AzO'^)H,  le  groupe  AzO^  joue  le  rôle  du 
chlore  dans  l’acide  chlorhydrique  ; comme  lui,  il  rend  l’hydrogène 
remplaçable  par  un  métal. 

L’action  de  l’acide  tihlorhydrique  sur  les  oxydes  anhydres  est 
analogue  à celle  qu’il  e.xerce  sur  les  hydrates. 

Dans  un  tube  renfermant  de  l'oxyde  mercurique  {fuj.  45),  ou  fait 
passer  du  gaz  chlorhydrique,  et  l’on  voit  l’oxyde  se  convertir,  eu 
s’échauflant,  en  une  poudre  blanche,  qui  est  du  chlorure  mercu- 
rique. Eu  même  temjts,  il  se  forme  de  l’eau  que  l’on  peut  recueillir 
dans  la  boule. 

HgO  + 2HC1  = HgCd"  4- 

O.Nyde  Acide  Clilonire 

mcraiiiuue.  chlorliydrique.  mcixuiique. 


H-^0 

Eau. 


ANHYDRIDE  ET  ACIDE  HYPOCHLOREUX 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  CHLORE. 

Ils  sont  anhydres  ou  liydratés. 

Les  anhydrides  du  chlore  sont  les  suivants  : 


Anhydride  liypoclilorcux Ci-0 

Anhydride  cliloreiix CPO’ 

Peroxyde  de  chlore Gl-0* 

Les  acides  du  chlore  sont  au  nombre  de  quatre,  savoir  : 

i 

Acide  hypochloreux ClOil 

Acide  cliloreux CIO-IÏ 

Acide  chlorique CIO’II 

Acide  perchloriqiic ClOHl 


ANHYDRIDE  ET  ACIDE  HYPOCHLOREUX. 

Pour  préparer  l’anhydride  liypochloreux  {fiq.  4C),  on  fait  passe]- 
un  courant  de  chlore  sec  sur  de  l’oxyde  mercurique  (*).  On  place 

(")  On  obtient  cel  oxyde  en  j)récipilant  une  solution  de  clilorure  niorcuri(|iie 
(sublimé  corrosif)  par  la  potasse,  lavant  et  séchant  le  précipité,  puis  le  ch  uif- 
fantàûCO®. 
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cet  oxyde  dans  un  long  tube  qu’on  a soin  d’entourer  d’eau  froide 
et  l’on  condense  le  gaz  hypochloreux  dans  un  inatras  à long  col 
entouré  d’un  mélange  réfrigérant. 

IlgO  + 2Cr^  = CNIg  + ci-^0 

Oxyde  Cljlore  Chlorure  Anliydride 

mcrcurifjue.  f2  molécules).  mcrcurique.  hypocliloreux. 

L’anhydride  hypochloreux  se  condense  sous  forme  d’un  liquide 
rouge  brun,  bouillant  à 20“.  Au-dessus  de  celte  température,  il 
constitue  une  vapeur  jaune  rougeâtre,  dont  la  densité  est  égale  à 


ü 


Fig.  46. 


2,977  si  on  la  rapporte  cà  l’air,  à 45,5  si  on  la  rapporte  à, l’hydrogène. 
Deux  volumes  de  celte  vapeur  renferment  2 volumes  de  chlore  et 
1 volume  d’oxygène.  La  formule  CDO  représente  cette  composition. 

L’anhydride  hypochloreux  est  un  corps  dangereux,  qui  ne  se  con- 
serve pas  au  delà  de  quelques  heures  sans  se  décomposer  sponta- 
nément; sa  vapeur  fait  souvent  explosion. 

En  se  combinant  avec  l’eau  il  forme  l’acide  hypochloreux.  Je  verse 
ce  liquide  rouge,  qui  est  de  l’anhydride  hypochloreux,  dans  do 
l’eau  froide  : il  s’y  dissout  en  formant  une  solution  presque  incolore. 


Cl 

Cl 


O -h 


Aiiliydridc 

hypochloreux. 


liau. 


+ 


Cl 

11 


0 


2 molécules 
d'acide  hypochloreux. 
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On  voit  que  l’eau  et  ranhydride  hypochloreux  se  convertissent 
réciproquement  en  acide  hypochloreux,  et  que  cette  transformation 
s’opère  par  la  substitution  d’un  atome  de  chlore  à un  atome  d’hy- 
drogène dans  l’eau,  et  d’un  atome  d’hydrogène  à un  atome  de 
clilore  dans  l’anhydride  hypochloreux.  On  voit  aussi  que  ces  trois 
corps  possèdent  la  même  constitution  moléculaire.  Tous  renferment 
i atome  d’oxygène  uni  à 2 autres  atomes.  On  exprime  cette  analogie 
de  constitution  en  disant  que  ces  corps  appartiennent  au  même 
type  que  l’eau. 


Eau. 


0 


Cl 
H. 

Acide 

hypochloreux. 


0 


Cl 
Cl, 

Anhydride 

hypochloreux. 


Préparation  de  l’acide  liypoclilorcnx.  — 1“  On  introduit 
dans  des  flacons  remplis  de  gaz  chlore,  de  l’oxyde  de  mercure 
délayé  dans  l’eau  et  l’on  agite.  L’eau  se  charge  d’acide  hypochloreux 
et  de  chlorure  rnercurique.  Il  reste  une  poudre  brune  qui  est  un 
oxychlorure  de  mercure.  (Balard.) 

2°  On  fait  passer  un  courant  de  chlore  dans  de  l’eau  tenant  en 
suspension  du  carbonate  de  chaux  récemment  précipité.  Celui-ci  se 
dissout.  Il  se  dégage  du  gaz  carbonique,  et  l’eau  se  charge  d’acide 
hypochloreux.  On  distille  et  l’on  reçoit  l’acide,  qui  passe  avec  de 
l’eau,  dans  un  récipient  refroidi.  (Williamson.) 


CO-Ca  -I-  2Cl-  -h  IPO  = C02  + CaCl^  -f-  2C10II 

Carbonate  Chlore.  Gaz  Chlorure  Acide 

Ue  calcium.  carbonique.  calcique.  hypochlo- 

reux. 


Propriétés  de  l’acide  hypochloreux.  — L’acide  hypochlo- 
peux  concentré  est  un  liquide  jaune  foncé,  qui  exhale  une  forte 
odeur  d’eau  de  Javel.  Il  est  très-caustique  et  détruit  rapidement  la 
peau.  Il  est  doué  d’un  pouvoir  décolorant  très-intense  et  exacte- 
ment double  de  celui  qu’exercerait  le  chlore  qu’il  renferme.  L’acide 
chlorhydrique  le  décompose  en  chlore  et  en  eau. 

CIÜII  -h  IICl  = CICI  -f.  IFO 

Acide  Acide  Chlore  Eau, 

hypochloreux.  chlorhydrique.  libre. 


ANHYDRIDE  CHLOREUX. 

Cl-'=0* 

Il  se  forme  lorsqu’on  décompose  le  chlorate  de  potassium  par 
de  l’acide  azotique  étendu , en  présence  d’un  corps  capable  d’attirer  de 
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l’oxygène,  tel  que  l’acide  arsénieux.  Aune  douce  chaleur,  il  se  dégage 
un  gaz  jaune  verdâtre,  qu’unfroidde — 20°  est  incapable  de  liquéfier. 

Ce  gaz  est  fort  peu  stable.  Au-dessus  de  57°,  il  se  décompose 
avec  explosion  en  chlore  et  en  oxygène. 

lise  dissout  dans  l’eau  en  formant  une  solution  d’un  jaune  d’or 
foncé.  Celle-ci  renferme  sans  doute  de  l’acide  chloreux,  composé 
fort  peu  stable  lui-méme. 

Cl^O-  IPO  =3  2C10^M1 

Anhydride  Acide 

chloreux.  chloreux 

PEROXYDE  DE  CHLORE. 

Cl*0* 

Pour  préjiarer  ce  composé,  qui 
a été  découvert  par  sir  H.  Davy, 
on  fait  réagir  l’acide  sulfurique 
concentré  sur  le  chlorate  de  po- 
tassium fondu.  Ce  sel  est  pulvé- 
risé finement  et  ajouté  par  petites 
portions  à l’acide  sulfurique  re- 
froidi à — 10°.  La  masse  pâteuse 
est  ensuite  introduite  dans  un 
petit  tube  muni  d’un  tube  de  dé- 
gagement 47).  On  chauffe 
doucement  au  bain-marie,  et 
l’on  recueille  le  gaz  qui  se  dégage 
dans  des  flacons  remplis  d’aii' 
sec  qu’il  déplace. 

r)C10'd{  -h  2S0'*1P  = CIO^K  -h  2S0Mvll  -f  lf-^0  -h  Cl^Û^ 

Chlorate  Acide  Pcrchlorate  Sulfate  acide  Eau.  Peroxyde 

de  potassium.  sulluriiiue.  do  potassium,  de  potassium.  de  chlore. 

Le  peroxyde  de  chlore  est  un  gaz  d’un  jaune  foncé,  doué  d’une 
odeur  douceâtre  et  aromatique.  A — 2ü°,  il  se  condense  en  un  li- 
quide rouge  orangé.  Sa  densité  à l’état  gazeux  est  égale  à 55,75 
(celle  de  l’hydrogène  étant  prise  pour  unité).  Elle  est  anomale  et 
indique  que  le  liquide  Cl-0^,  au  moment  où  il  prend  la  forme  de- 
gaz,  se  dissocie  eu  2 molécules  plus  simples  CIO-  -j-  CIO-,  qui  oc- 
cupent 4 volumes  de  vapeur. 


ACIDE  CIILOUIQUE. 
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Cl^'o^ 
^ 

se  dédouble  en 

ci'o^- 

1 

+ 

ci'o-  1 
1 1 

La  densité  du  gaz  peroxyde  de  cîdore  est  donc  deux  fois  trop 
faible. 


Si  1 volume  d hyclrogène  pèse 1 

1 ^olume  de  Cl-0*  devrait  peser 07,5 

Mais  il  ne  pèse  que ô3,75, 


ce  qui  prouve  que  Cl-0'^  occupe,  à l’état  de  gaz,  4 volumes  au  lieu 
de  2. 

En  effet,  ces  4 volumes  de  Cl-O'^  renferment  : 


2 volumes  de  chlore  qui  pèsent 2 x 55,5  = 71 

4 volumes  d’oxygène  qui  pèsent 4 X 16  =64 


Poids  de  4 volumes  de  peroxyde  de  chlore 155 

155 


Poids  de  1 volume  ou  densité  rapportée  à l’hydrogène. . = 55,75 

4 

Le  peroxyde  de  chlore  est  un  corps  dangereux.  Il  détone  quel- 
quefois spontanément  en  produisant  des  explosions  violentes. 

Il  est  soluble  dans  l’eau.  Pour  préparer  cette  solution,  on  fait 
chauffer  au  bain-marie  un  mélange  de  parties  égales  d’acide  oxa- 
lique et  de  chlorate  de  potassium.  Il  se  dégage  du  gaz  carbonique 
et  de  l’oxyde  de  chlore  qu’on  dirige  dans  l’eau. 

Le  peroxyde  de  chlore  est  absorbé  par  les  solutions  alcalines  avec 
formation  de  chlorate  et  de  chlorite. 

2KI10  -f-  Cl-0^  = CIO-K  + CIO'K  + Il-O 

Hydrate  Peroxyde  Chlorate  Chlorite 

de  potassium.  de  chlore.  de  potassium,  de  potassium. 

ACIDE  CIILOIUQUE. 

CIO^II 

Cet  acide  prend  naissance  par  la  décomposition  spontanée  des 
solutions  des  acides  hypochloreux  et  chloreux  et  du  peroxyde  de 
chlore. 

On  le  prépare  en  traitant  le  chlorate  de  haryuni  i»ar  l’acide  sul- 
furique dilué.  Il  se  précipite  du  sulfate  de  baryum  qu'on  sépare 
par  le  filtre.  La  solution  qui  renferme  l’acide  chlorique  est  con- 
centrée par  l’évaporation  dans  le  vide. 

L’acide  chlorique  est  un  liquide  sirupeux,  ordinairement  coloré 
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en  jaune.  Il  est  peu  stable.  A 40“  il  commence  à se  décomposer,  et 
à une  température  plus  élevée,  il  se  dédouble  en  acide  perchlori- 
que,  chlore,  oxygène  et  eau.  11  est  doué  de  propriétés  oxydantes 
extrêmement  énergiques.  A l’état  concentré,  il  enllamme  immédia- 
tement le  soufre,  le  phosphore,  l’alcool,  le  papier.  11  oxyde  énergi- 
quement les  acides  sulfureux,  phosphoreux,  l’hydrogène  sulfuré.  Il 
réagit  sur  l’acide  chlorhydrique  en  formant  de  l’eau  et  du  chlore- 

C10“ll  -f  5IIC1  = 51120  H-  3C12 

Acide  Acide  Eau.  Chlore, 

chlorique.  chlorhydrique. 

ACIDE  PERCIILORIQUE. 

CIOHI 

De  tous  les  acides  du  chlore,  c’est  le  plus  riche  en  oxygène  et, 
chose  curieuse,  le  plus  stable. 

Pour  le  préparer,  on  peut  distiller  le  perchlorate  de  potassium 
avec  de  l’acide  sulfurique  concentré. 

M.  Roscoe  obtient  l’acide  perchlorique  en  distillant  l’acide  chlo- 
rique. Pour  cela,  on  se  procure  ce  dernier  en  décomposant  une 
solution  de  chlorate  de  potassium  par  l’acide  hydrotluosilicique 
{voy.  ce  composé).  On  sépare  par  le  filtre  le  Huosilicate  de  potas- 
sium insoluble,  et  l’on  concentre  la  liqueur  filtrée  jusqu’à  ce  qu’on 
voie  apparaître  des  vapeurs  blanches,  puis  on  la  distille.  On  recti- 
fie le  produit,  après  l’avoir  débarrassé  du  chlore,  formé  en  même 
temps,  et  de  l’acide  sulfurique  entraîné. 

L’acide  perchlorique  ainsi  obtenu  constitue  une  liqueur  incolore, 
dense,  oléagineuse,  ressemblant  à l’acide  suPurique  concentré.  Il 
renferme  encore  de  l’eau.  Pour  la  lui  enlever,  on  le  distille  avec 
quatre  fois  son  poids  d’acide  sulfurique  concentré.  Il  passe  d’abord, 
vers  100“,  d’épaisses  vapeurs  qui  se  condensent  en  un  liquide  jaune, 
très-mobile  : c’est  l’acide  perchlorique  ClO'^Il.  La  température 
s’élève  ensuite,  et  à 200“  il  passe  un  liquide  qui  se  prend  en  une 
masse  cristalline,  après  le  refroidissement.  Ces  cristaux  sont  un 
hydrate  ClOHl  11^0. 

L’acide  perchlorique  pur  ou  normal  possède  une  densité  de  1,782 
à 15“,5.  Mis  en  contact  avec  l'eau  il  s’y  combine  en  produisant  un 
sifflement.  Telle  est  l’énergie  de  ses  propriétés  comburantes  qu’il  fait 
l'xplosion  au  contact  du  papier,  du  bois,  du  charbon  de  bois,  ün  peut 
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le  mélanger  avec  l'alcool,  mais  il  fait  explosion  avec  l’éllier.  On  ne 
peut  point  le  distiller.  L’hydrale  C10''*1I  + 11-0  fond  entre  50  et  51". 

CHLORURES  DE  SOUFRE. 

Lorsqu’on  fait  arriver  du  chlore  sec  sur  du  soufre  chauffé  dans 
une  cornue,  il  passe  dans  le  récipient  un  liquide  jaune,  fumant  à 
Uair,  doué  d’une  odeur  à la  fois  irritante  et  létide.  C’est  le  chlorure 
de  soufre  S-Cl-  qu’on  nommait  autrefois  sous-chlorure.  Pour  qu’il 
se  forme,  il  est  nécessaire  que  le  soufre  soit  maintenu  en  excè^, 
et  qu’on  interrompe  l’opération  avant  qu’il  ait  disparu.  On  purifie 
le  produit  en  le  rectifiant  et  en  recueillant  ce  qui  passe  à 139°. 

Lorsqu'on  fait  passer  pendant  plusieurs  heures  un  courant  de 
chlore  sec  à travers  du  chlorure  de  soufre  (sous-chlorure)  on  voit 
la  couleur  jaune  de  celui-ci  passer  au  rouge  foncé.  Le  liquide  obtenu 
est  mobile,  répand  des  fumées  à Pair  et  laisse  continuellemnet  dé- 
gager du  chlore.  On  ne  peut  le  distiller  sans  qu'il  se  décompose 
en  perdant  du  chlore.  Le  produit  qui  passe  est  d’abord  rouge  ; il 
prend  ensuite  une  couleur  plus  claire,  et  lorsque  la  température  a 
atteint  159",  il  ne  reste  dans  la  cornue  que  du  sous-chlorure 

Le  liquide  rouge  possède  une  composition  qui  répond  à la  for- 
mule S-Cl'^.  On  le  nomme  perchlorure  de  soufre.  M.  Carius  le  re- 
garde comme  un  mélange  de  chlorure  S-Cl-  avec  un  chlorure  SCl^ 
correspondant  au  gaz  sulfureux. 

SO-  anhydride  sulfureux. 

SCl^  chloride  sulfureux. 

Ce  tétrachlorure  a été  isolé  récemment  par  M.  Michaelis:  mais 
il  ne  peut  exister  qu’à  une  basse  température  ; il  se  dissocie  en 
chlore  et  en  chlorure  de  soufre  SCI-,  dés  qu’on  le  sort  du  mélange 
réfrigérant  où  il  s’est  produit. 

BROME 

Tt'-  = 80 


Densité  de  v peur  rnpporlée  ;i  l’air 5,395 

Densité  de  v,i|ieiir  rapportée  à l’hydrogène 77.9  (soit  80) 

Poids  de  l’aloine  Br.  ( poids  de  1 volume) 80 

Poids  de  la  molécule  BrBr  (poids  de  2 volumes) 160 


Découvert  par  M.  Balard  en  1825. 

Préparation.  — On  obtient  le  brome  en  décomposant  le  bro- 
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mure  de  potassium  par  le  peroxyde  de  manganèse  et  Tacide  sulfu- 
rique. 

Il  se  forme  du  sulfate  de  potassium,  du  sulfate  de  manganèse,  et 
il  se  dégage  du  brome. 

4-  Mn02  + 2KBr  = SO^K^  + SO^Mn  + 21^0  + Br^ 

Acide  Peroxyde  Bromure  Sulfale  Sullatc 

sulfurique.  de  de  de  itiaiiganeux. 

manganèse,  potassium.  potassium. 

L’opération  s’effectue  dans  une  cornue  tubulée  que  l’on  chauffe 
dans  un  bain  de  sable  ; on  adapte  à la  cornue  une  allonge  et  un 
récipient  refroidi,  dans  lequel  le  brome  se  condense. 

On  peut  remplacer  le  bromure  de  potassium  par  celui  de  magné- 
sium qui  existe  dans  les  eaux-mères  des  marais  salants.  Il  se  forme 
dans  ce  cas  du  sulfate  de  magnésium. 

On  emploie  aussi,  pour  la  préparation  du  brome,  les  eaux- 
mères  des  soudes  de  varech,  dont  on  a déjà  extrait  l’iode. 

Propriétés.  — Le  brome  est  un  liquide  rouge  foncé  qui  se  soli- 
difie à — 7“,5.  11  bout  à 63“  et  émet,  à la  température  ordinaire, 
des  vapeurs  rouges  très-irritantes,  car  il  possède,  même  à froid, 
une  tension  de  vapeur  très-considérable.  Mis  en  contact  avec  la 
peau,  il  la  tache  en  jauné  et  la  corrode  immédiatement.  Il  se  dis- 
sout dans  environ  55  fois  son  poids  d’eau  à 15“  et  forme  une  solu- 
tion rouge  orangé.  A une  basse  température  il  se  combine  avec 
l’eau  pour  former  un  hydrate  cristallisable  (Br-  lOII-O)  analogue  à 
celui  que  forme  le  clilore. 

Le  brome  se  dissout  dans  le  sulfure  de  carbone,  dans  le  chloro- 
forme et  dans  l’éther. 

Expérience.  Dans  un  long  tube  fermé  par  un  bout,  j’introduis 
une  solution  de  bromure  de  potassium,  puis  une  solution  de  chlore, 
de  manière  à le  remplir  presque  entièrement  ; je  mêle  les  deux 
solutions.  La  liqueur  prend  une  teinte  rouge  orangé.  J’achève  en- 
suite de  remplir  le  tube  avec  de  l'éther,  et,  l’ayant  bouché  avec  le 
doigt,  je  le  retourne  plusieurs  fois.  L’éther,  en  traversant  le  liquide 
aqueux,  lui  enlève  tout  le  brome  et  se  colore  fortement  en  rouge. 

Le  brome  possède  pour  l’hydrogène  une  affinité  puissante,  mais 
moins  énergique  que  celle  du  chlore.  Comme  lui,  il  est  doué  de 
propriétés  décolorantes  énergiques. 


acide  bromiiydrique 


i7A 


ACIDE  BROMIIYDRIQUE. 

HDr 

Densité  rapportée  à l’air 5,73 

Densité  rapportée  à l’hydrogène. ; . 40,5 

Poids  de  l.a  molécule  HBr 81 

Préparation.  — Pour  préparer  ce  gaz  on  fait  réagir  l’eau  sur 
le  bromure  de  phosphore. 

PhBr^  H-  SIIBr 

Bromure  3 molécules  Acide  Acide 

de  phosphore.  d’eau,  phosphoreux,  bromhydrique. 

Pour  cela  on  se  sert  d’un  tube  présentant  une  double  courbure. 
Dans  la  longue  branche  CD  (^g.  48)  on  introduit  des  bcàtons  de  phos- 


Fig.  48. 

pnore  que  l’on  a soin  de  séparer  par  des  fragments  de  verre  hu- 
mide. Dans  la  courbure  A on  place  du  brome.  Après  avoir  bouché 
une  des  extrémités  et  adapté  à l’autre  un  tube  de  dégagement,  on 
chauffe  doucement  le  brome,  de  manière  à le  faire  enirer  en  ébulli- 
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lion.  La  vapeur  arrive  au  contact  du  phosphore  et  s’y  combine  pour 
former  du  bromure  de  phosphore;  mais  celui-ci  est  instantanément 
décomposé  par  l’eau  et  il  se  forme  de  l’acide  phosphoreux  et  de 
l’acide  bromhydrique.  On  recueille  celui-ci  dans  des  éprouvettes 
remplies  de  mercure. 

Dans  cette  préparation,  on  peut  employer  avantageusement  le 
phosphore  amorphe.  (Personne.)  On  opère  alors  comme  pour  la 
préparation  de  l’acide  iodhydrique  (page  135). 

Propriétés.  — L’acide  bromhydrique  est  un  gaz  incolore  qui 
répand  à l’air  d’épaisses  fumées  blanches.  Un  litre  de  ce  gaz  pèse 
5«%547. 

L’acide  bromhydrique  se  liquéfie  à — 73“  et  peut  se  solidifier  à 
une  plus  basse  température.  11  est  formé  de  volumes  égaux  de  brome 
et  d’hydrogène  unis  sans  condensation.  Sa  composition  répond, 
par  conséquent,  à celle  de  l’acide  chlorhydrique.  Il  est  trés-soluble 
dans  l’eau.  Sa  solution  concentrée  fume  à l’air  et  est  très-corrosive. 

Le  chlore  décompose  l'acide  bromhydrique  en  mettant  le  brome 
en  liberté. 


ACIDES  OXYGÉNÉS  DU  BROME. 

On  connaît  trois  acides  du  brome,  savoir  : 

L’acide  hypol)romeux,  BrOII  ; 

L’acide  bromique,  BrO^lI  ; 

L’acide  perbromique,  BrOMI. 

Ils  correspondent  aux  acides  hypochloreux,  chlorique  et  perchlo- 
rique. 

Acide  liypobroiiicu.v,  BrOlI.  — Lorsqu’on  agite  de  l'oxyde  de 
mercure  avec  une  solution  aqueuse  de  brome,  on  obtient  un  liquide 
jaunâtre  qu’on  peut  distiller  dans  le  vide  et  qui  renicrme  de  l’acide 
hypobromeux.  M.  W.  Dancer  a obtenu  cet  acide  en  faisant  réagir 
le  brome  sur  l’oxyde  d’argent  délayé  dans  l’eau  : il  se  forme  du 
bromure  d’argent  et  de  l’acide  hypobromeux. 

2Bi’2  -j-  Ag'O  -f-  11^0  2 Br  011  + 2AgBr 

Oxyde  Eau.  Acide  Uromure 

d’argent.  hypobromeux.  d’urgent. 

Dans  cette  préparation,  il  est  nécessaire  d’opérer  rapidement  et 
d’éviter  le  contact  d’un  excès  d’oxyde  d’argent  avec  l’acide  hypobro- 


IODE. 


iô5 

meux.  Ce  dernier  serait  détruit  par  l’oxyde  avec  dégagement  d’oxy- 
gène. 

2BrOH  -h  Ag^O  = 2AgBr  tPO  -1-  0^ 

La  solution  d’acide  hypobromeux,  qui  est  jaune,  est  douée  de 
propriétés  décolorantes  analogues  à celles  de  l’acide  hypochloreux. 

Acide  bromique,  BrO^H.  — Par  l’action  du  brome  sur  une  so- 
lution concentrée  dépotasse,  il  se  forme  du  bromure  et  dubromate 
de  potassium.  (Balard.)  Cette  réaction  est  semblable  à celle  du  chlore 
sur  la  potasse. 

M.  Kammerer  recommande  de  préparer  l’acide  bromique  en  fai- 
sant réagir  du  chlore  sur  du  brome  en  présence  de  l’eau. 

5Q2  ^ Br2  -I-  61P0  = lOHCl  + 2BrO"^H 

Acide  ' Acide 

chlorhydrique.  bromique. 

Par  l’évaporation,  l’acide  chlorhydrique  se  dégage  et  l’acide  bro- 
mique reste,  sous  forme  d’un  liquide  qui  ne  peut  être  amené  en 
consistance  sirupeuse  sans  se  décomposer  partiellement. 

Acide  perbromîque,  BrO^H.  — M.  Kammerer  a obtenu  cet  acide 
en  décomposant  l’acide  perchlorique  par  le  brome  : il  se  dégage 
du  chlore.  Après  concentration  au  bain-marie,  l’acide  perbromique 
reste  sous  forme  d’un  liquide  oléagineux  incolore.  11  est  relative- 
ment stable  comme  ses  congénères  les  acides  perchlorique  et  pér- 
iodique. Comme  eux,  il  résiste  à l’action  réductrice  des  acides 
sulfhydrique  et  sulfureux.  (Kammerer.) 

IODE 

I = 127 


Densité  de  vnpeur  rapportée  à l’air 8,7ie 

Densité  de  vapeur  rapportée  a l’hydrogène 123,1  (soit  127) 

Poids  de  l’atome  i (poids  de  1 volume) 127 

Poids  de  la  molécule  11  (poids  de  2 volumes) 25 '► 


Découvert  par  Courtois  en  1811,  étudié  par  Gay-Lussac  de  1813  à 1814. 

État  naturel.  — L’iode  est  très-répandu  dans  la  nature.  Le 
rè<ïne  minéral  nous  l’offre  en  combinaison  avec  divers  métaux,  tels 
que  le  potassium,  le  sodium',  le  calcium,  le  magnésium,  l’argent,  le 
mercure.  Les  iodures  alcalins  existent,  en  petite  quantité,  dans  l’eau 
de  la  mer,  dans  un  grand  nombre  de  sources  salées,  dans  certains 
sels  gemmes.  Le  nitrate  de  sodium  du  Chili  renferme  des  traces 
d’iodate  de  sodium.  Dans  les  eaux -mères  d’où  le  nitrate  s’est  dé- 
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posé,  cet  iodate  est  assez  abondant  pour  donner  lieu  à une  exploi- 
tation fructueuse  au  point  de  vue  de  la  préparation  de  l’iode.  (Thier- 
celin.) Les  cendres  de  certaines  plantes  marines,  telles  que  les  va- 
rechs, les  fucus,  constituent  la  source  la  plus  abondante  de  l’iode. 

Préparation.  — On  le  retire  de  ces  cendres  en  les  lessivant 
avec  de  l’eau  et  en  concentrant  la  solution . Celle-ci  laisse  déposer 
successivement  divers  sels,  tels  que  les  sulfates  et  chlorures  de 
potassium  et  de  sodium,  le  carbonate  de  sodium.  L’iodure  de  potas- 
sium y existe  en  plus  petite  quantité  que  les  sels  précédents  ; il  se 
concentre  donc  dans  les  eaux  qui  les  ont  laissés  déposer  et  qu’on 
nomme  eaux-mères  des  soudes  de  varech. 

On  dirige  dans  ces  eaux-mères  un  courant  ménagé  de  chlore,  tant 
que  celui-ci  met  de  l’iode  en  liberté.  Ce  corps  se  dépose  sous  forme 
d’un  précipité  pulvérulent  noir.  On  évite  avec  soin  un  excès  de 
chlore  qui  dissoudrait  de  nouveau  une  certaine  quantité  d’iode,  à 
l’état  de  chlorure. 

Un  autre  procédé  consiste  à mélanger  les  eaux-mères  des  soudes 
de  varech  avec  de  l’acide  azotique  ordinaire,  et  à chauffer  légère- 
ment la  liqueur.  L’iodure  alcalin  est  décomposé  par  l’acide  azotique  : 
il  se  forme  un  azotate,  il  se  dégage  des  vapeurs  rouges  et  l’iode  est 
mis  en  liberté. 

-h  2KI  =r  2AzO'^K  + 2AzO-  21L^0  + I2 

Acide  lodure  Azotate  Peroxyde 

azotique.  de  potassium.  de  potassium.  d’azote. 

On  recueille  le  précipité  d’iode,  on  le  laisse  égoutter,  puis  on  h; 
dessèche  et  on  le  sublime  dans  des  vases  de  grès. 

On  peut  aussi  appliquer  à la  préparation  de  l’iode  le  procédé  qui 
sert  à retirer  le  brome  du  bromure  de  potassium  (p.  150).  Il  con- 
siste à traiter  l’iodure  de  potassium  par  le  peroxyde  de  manganèse 
et  l'acide  sulfurique. 

Propriétés  de  l’iode.  — L’iode  obtenu  par  sublimation  se  pré- 
sente sous  forme  de  paillettes  ou  de  lames  cristallines,  à surface 
brillante,  d’un  bleu  grisâtre  foncé,  d’une  densité  de  4,048  à 17".  Oii 
peut  l’obtenir  cristallisé  en  octaèdres  rhomboïdaux,  en  abandon- 
nant à l’air  une  solution  d’acide  iodhydrique  (p.  15C). 

L’iode  fond  à 107“.  Il  bout  à environ  175“;  il  se  volatilise,  sensi- 
blement à la  température  ordinaire.  Sa  vapeur  présente  une  teinte 
violette  riche  et  intense.  Un  litre  de  cette  vapeur  pèse  11®", 52. 

L’iode  est  très-peu  soluble  dans  l’eau  : celle-ci  n’en  prend  que 
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en  se  colorant  en  brun  clair.  L’alcool  et  l’éther  dissolvent  l’iode 
plus  abondamment,  en  formant  des  solutions  brun  foncé.  Le  sulfure 
de  carbone,  la  benzine,  le  chloroforme  le  dissolvent  en  prenant  une 
belle  couleur  violette. 

Expérience.  J’introduis  dans  un  tube  fermé  par  un  bout,  une  so- 
lution très-étendue  d’iodure  de  potassium,  puis  j’ajoute  quelques 
gouttes  d’eau  de  chlore.  Celui-ci  déplace  l’iode  et  la  liqueur  se  co- 
lore en  jaune  brun.  Si  je  l’agite  avec  une  petite  quantité  de  chloro- 
forme, ce  liquide,  enlevant  l’iode  à l’eau,  se  colorera  en  violet. 

L’iode  colore  l'amidon  en  bleu  intense.  C’est  là  une  réaction  des 
plus  sensibles  et  qui  permet  de  découvrir  les  plus  légères  traces 
d’iode. 

Expérience.  J’ajoute  à une  décoction  filtrée  d’amidon  quelques 
gouttes  d’une  solution  étendue  d’iodure  de  potassium,  j’y  laisse 
tomber  ensuite  une  goutte  d’eau  chlorée,  et  je  vois  apparaître  une 
belle  coloration  bleu  foncé.  Un  excès  de  chlore  l’empêcherait  de  se 
produire  ou  la  ferait  disparaître. 


Pour  préparer  l’acide  iodhydrique,  on  fait  réagir  l’iode  sur  le 
phosphore  en  présence  de  l’eau  ; il  se  forme  de  l’acide  phosphoreux 
et  de  l’acide  iodhydrique. 


Dans  une  cornue  tubulée,  munie  d’un  bouchon  de  verre,  et  dont 
le  col  a été  soudé  à uii  tube  de  dégagement  recourbé  à angle  droit, 
on  introduit  du  phosphore  amorphe  en  poudre  {ftg.  49).  On  le  re- 
couvre d’une  légère  couche  d’eau,  puis  on  ajoute  de  l’iode.  En 
chauffant  doucement,  on  obtient  un  courant  régulier  de  gaz  iodhy- 
drique, qu'on  fait  arriver  dans  des  flacons  parfaitement  secs,  comme 
s’il  s'agissait  de  préparer  du  chlore.  (Personne.) 


ACIDE  lôDHYDPdQUE. 
Ht 


Densité  rapportée  à l’air 

Densité  ra|)portée  à l’iiydrogènc 
Poids  de  la  molécule  HI 
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Propriétés  de  l'acide  iodhydrique.  — L’acide  iodhydrique 
est  un  gaz  incolore  qui  répand  à l’air  d’épaisses  fumées  blanches.  Il 
n’est  point  permanent;  sous  une  forte  pression  ou  par  l’action  d’un 
froid  intense,  il  se  réduit  en  un  liquide  jaunâtre  qui  peut  même  se 
solidifier.  L’oxygène  sec  le  décompose  à une  température  élevée, 
en  formant  de  l’eau  et  en  mettant  de  l’iode  en  liberté. 


J’approche  une  bougie  allumée  d’une  éprouvette  renfermant  un 
mélange  de  gaz  iodhydrique  et  d’oxygène,  et  je  vois  apparaître 
immédiatement  de  belles  vapeurs  violettes  d’iode. 

2111  + 0 = Il^O  + P- 

Cette  décomposition  de  l’acide  iodhydrique  par  l’oxygène  s’ac- 
complit, à la  température  ordinaire,  en  présence  de  l’eau.  Une  so- 
lution d’acide  iodhydrique,  abandonnée  à l’air,  se  colore  rapide- 
ment en  brun  et  laisse  déposer  au  bout  de  quelque  temps  des 
cristaux  d’iode. 

Pour  préparer  cette  solution,  on  dirige  un  courant  de  gaz  iodhy- 
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drique  dans  deTeau  refroidie  à 0®.  On  peut  aussi  faire  passer  un 
courant  de  gaz  sulfhydrique  à travers  de  l’eau  tenant  de  l’iode  en 
suspension  ; celui-ci  se  convertit  en  acide  sulfhydrique,  en  même 
temps  qu'il  se  dépose  du  soufre. 

IPS  + zrr  2111  S 

Hydrogène  Iode.  Acide  Soufre, 

sulfuré.  iodJiydriquc. 

La  solution  saturée  d'acide  iodhydrique  est  un  liquide  très-dense 
(densité  = l,7)  qui  répand  à l’air  d’abondantes  fumées.  Récemment 
préparée,  elle  est  incolore  ; chauffée,  elle  perd  une  portion  de  son 
gaz  et  distille  ensuite  sans  altération  à 120®.  La  solution  saturée 
renferme  57,7  ®/o  d’acide  iodhydrique. 

Le  chlore  et  le  brome  s’emparent  immédiatement  de  l’hydrogène 
de  l’acide  iodhydrique  et  mettent  l’iode  en  liberté. 

En  versant  quelques  gouttes  de  brome  dans  un  flacon  rempli  de 
gaz  iodhydrique,  je  vois  apparaître  des  vapeurs  violettes,  qui  se 
condensent  en  un  dépôt  noirâtre  d'iode. 

Le  potassium,  le  zinc,  le  fer,  le  mercure,  l’argent  décomposent 
l’acide  iodhydrique,  avec  une  énergie  inégale,  et  mettent  l’iiydro- 
géne  en  liberté. 

L’acide  sulfurique  le  décompose  pareillement  et  est  réduit  par  lui 
à l’état  de  gaz  sulfureux. 

SUMP  + 2111  ==  211^0  -f-  SQ2  + 12 

Acide  Acide  Eau.  Gaz  Iode, 

sulfuriiiue.  iodhydrique.  sulfureux. 

Encore  plus  facile  est  la  réduction  de  l’acide  azotique  par  l’acide 
iodhydrique. 

2AzO-ll  -h  2111  = 21120  2Az02  + P 

Acide  Acide  Eau.  Peroxyde  d’azote.  Iode, 

azotique.  iodhydrique.  (Vapeurs  rouges  } 


ANHYDRIDES  ET  ACIDES  DE  L’IODE. 

Parmi  les  composés  que  forme  l'iode  avec  l’oxygène,  on  ne  connaît 
avec  certitude  que  les  anhydrides  iodique  et  périodique.  L’existence 
d’un  peroxyde  d’iode  a été  rendue  très-probable  par  M.  Millon. 
Quant  aux  anhydrides  hypo-iodeux  et  iodeux,  leur  existence,  bien 
que  possible  et  admise  par  quelques  auteurs,  n’est  rien  moins  que 
démontrée.  Ces  composés  formeraient  la  série  suivante  : 


8. 
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Anhydride  hypo-iodeiix I‘0 

Anhydride  iodeux I-O^ 

Peroxyde  d’iode.  . 

Anhydride  iodique I-O^ 

Anhydride  périodique PO^ 


En  réagissant  sur  l’eau,  les  anhydrides  de  l’iode  forment  des 
acides. 

PQ5  + IPO  =:  210-11 

Anhydride  Acide  iodique 

iodique.  ( 2 molécules). 

POT  + JPO  — 2I0MI 

Anhydride  Acide  périodique 

périodique.  (2  molécules). 

Nous  ne  décrirons  ici  que  les  acides  iodique  et  périodique. 


ACIDE  IODIQUE. 
lOMl  = lO^(OH). 

Il  prend  naissance  lorsqu’on  traite  l’iode  par  les  réactifs  oxydants 
énergiques,  tels  que  l'acide  azotique  très-concentré  ou  un  mélange 
d’acide  azotique  et  de  chlorate  de  potassium.  Il  se  forme  aussi  par 
l'action  d’un  excès  de  chlore  sur  l’iode  en  présence  de  l'eau. 

12  5C12  Glh-^O  = 2I0-II  -h  lOHCl 

Iode.  Chlore.  Eau.  Acide  Acide 

iodique.  chlorhydrique. 

Préparation.  — M.  Millon  prépare  l’acide  iodique  en  chauffant 
de  l’iode  et  du  chlorate  de  potassium  avec  de  l’eau  acidulée  d’acide 
azotique.  L’oxygène  du  chlorate  se  portant  sur  l’iode,  il  se  forme 
de  l’acide  iodique.  En  ajoutant  à la  liqueur  de  l’azotate  de  baryum, 
on  précipite  de  l’iodate  de  baryum.  On  décompose  ce  dernier  par 
l’acide  sulfurique  ; l’acide  iodique  mis  en  liberté  se  dissout,  tandis 
({ue  le  sulfate  de  baryum  demeure  insoluble.  La  solution  filtrée  est 
concentrée  dans  le  vide  de  la  machine  pneumatique. 

PropH'îétcs.  — L’acide  iodique  est  solide  et  cristallise  en  tables 
hexagonales.  Chaulfé  à 170%  il  perd  de  l’eau  et  se  convertit  en 
anhydride  iodique. 

210-11  =:  ii-^o  4-  r^o- 

Acidc  Anhydride 

iodique.  iodique. 
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Au  rouge  sombre,  celui-ci  se  décompose  en  iode  et  en  oxygène. 

On  le  voit,  l’acide  iodique  est  bien  plus  stable  que  son  analogue? 
1 acide  clilorique.  Néanmoins  il  est  réduit  facilement  par  les  corps 
avides  d’oxygène. 

Si  l’on  ajoute  à une  solution  d’acide  iodique  de  l’acide  sulfureux, 
il  se  forme  instantanément  un  précipité  d’iode  ; mais  un  excès 
d’acide  sulfureux  le  fait  disparaître,  par  la  raison  que  l’eau  dé- 
composée cède  son  hydrogène  à cet  iode,  son  oxygène  à l’acide 
sulfureux. 

Expérience.  Je  verse  dans  une  décoction  d’amidon  une  solution 
d’acide  iodique;  elle  n’est  point  bleuie,  mais  la  coloration  bleue  est 
immédiate  et  intense  dès  que  j’ajoute  une  goutte  d’acide  iodliy- 
drique.  C’est  l’iode  mis  en  liberté  qui  colore  l’amidon. 

10-11  -i-  5111  = 51P0  -I-  312 

Acide  Acide  Eau.  Iode. 

iodique.  iodhydrique. 

ACIDE  PERIODIQUE 

Cet  acide,  découvert  par  MM.  Magnus  et  Ammermüller,  a élé 
obtenu  avec  le  periodate  disodique,  sel  qui  se  précipite  lorsqu’on 
dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  d’iodate  de  sodium, 
mélangée  avec  de  la  soude  caustique. 

lO-Na  + oNaOII  + Cl^  = fPO  -J-  2NaCl 

lodate  Hydrate  PeriodaLe  Chlorure 

de  sodium.  de  sodium.  disodique.  de  sodium. 

On  dissout  le  précipité  cristallin  de  periodate  dans  l’acide  azo- 
tique et  l'on  ajoute  à la  solution  de  l’azotate  de  plomb  : il  se  préci- 
pite du  periodate  de  plomb.  On  décompose  ce  sel  par  une  quantité 
exacte  d’acide  sulfurique  ; on  filtre  pour  séparer  le  sulfate  de 
plomb,  et  l'on  évajtore  à une  douce  chaleur.  L’acide  périodique  cris- 
tallise sous  forme  de  prismes  rhomboïdaux  incolores,  déliques- 
cents, fusibles  à 150". 

Ces  cristaux  remerment  lOMP  -h  ll^O  — 102(011)-  -f-IPO. 

A 100",  ils  perdent  de  l’eau  et  se  convertissent  en  une  masse 
blanche  d’anhydride  périodique. 

2(10M1%1120)  =:  120^  -I-  5112Q 

Aciilc  périodique.  Anhydride 
périodique. 
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De  180  à 190“,  ranhydride  périodique  abandonne  O-  et  se  con- 
vertit en  anhydride  indique  I-O®. 

L acide  périodique  forme  plusieurs  espèces  de  sels. 

Il  existe  un  periodate  diargenlique  : 10“Ag=H  + H-0 
Ôll^  ^ correspond  au  sel  disodique  mentionne 

plus  haut.  Mais  on  connaît  aussi  un  periodale  monoargenlique 
lO^Ag,  auquel  correspond  un  acide  lO'^lI  analogue  à l’acide  per- 
chlorique  CIOMI,  mais  qui  n’a  pas  encore  été  obtenu. 


Analogie  du  clilore,  du  brome  et  de  l’iode.  — Le  chlore, 
le  brome  et  l’iode  présentent  une  analogie  frappante  dans  leurs 
propriétés  chimiques,  et  cette  analogie  se  révéle  surtout  dans  la 
constitution  de  leurs  composés.  Ils  s’unissent  à l’hydrogène,  atome 
à atome,  pour  former  les  hydracides 

HCl 

IlCr 

III 

et  1 on  peut  dire  que  les  atomes  du  chlore,  du  brome  et  de  l’iode, 

qui  s’equivalent  entre  eux,  équivalent  aussi  cà  un  atome  d’hydro- 
gène. 

Leur  affinité  pour  l’hydrogène  est  loin  d’être  la  même;  à cet  égard, 
le  chlore  est  plus  puissant  que  le  brome,  et  celui-ci  l’emporte  sur 
1 iode.  On  remarque  le  contraire,  en  ce  qui  concerne  leur  affinité 

poui  1 oxygène,  les  acides  oxygénés  de  l’iode  étant  plus  stables  que 
ceux  du  chlore.  ^ 

Au  reste,  1 analogie  des  trois  corps  simples  dont  il  s’agit  se  révéle 
encore  dans  la  constitution  de  leurs  anhydrides  et  de  leurs  acides 
oxygénés.  Elle  se  poursuit  en  ce  qui  concerne  leurs  combinaisons 
avec  les  métaux.  Les  chlorures,  bromures,  iodures,  possèdent,  en 
geneial,  la  même  constitution,  et  il  est  à remarquer  que  la  plupart 
de  ces  composés  binaires  sont  solubles  dans  l’eau  et  peuvent  cris- 
talliser a la  manière  des  sels  dont  ils  offrent  les  caractères.  De  là 
e nom  de  corps  halocfènes  que  Berzelius  a donné  à.  cette  lamille  de 

corps  simples,  ])our  marquer  qu’ils  engendrent  des  sels  en  s’unis- 
sanl  aux  métaux. 
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Il  est  un  corps  qui  appartient  à la  même  famille  et  qui  est  doué 
d’une  énergie  chimique  bien  supérieure  à celle  du  chlore  : c’est  le 
fluor.  Il  existe  dans  ce  minéral  si  commun,  connu  sous  le  nom  de 
spath  fluor,  combinaison  de  fluor  et  de  calcium.  Mais  le  fluor  n’a 
jamais  été  isolé;  il  attaque  tous  les  vaisseaux,  et,  pour  le  contenir, 
il  faudrait  un  vase  taillé  dans  du  fluorure  de  calcium.  On  connaît 
une  combinaison  de  fluor  et  d’hydrogène.  Nous  allons  la  décrire. 


ACIDE  FLUORIIYDRIQUE. 

IIFl 

On  prépare  ce  corps  dangereux  en  décomposant  par  l’acide  sul- 
furique le  fluorure  de  calcium  réduit  en  poudre  fine. 

CaFP  4-  S0^I12  — sO^Ca  + 21IF1 

Fluorure  Acide  Sulfate  Acidf 

de  calcium.  sullurique.  calcique.  fluoiliydrique. 


L’opération  se  fait  dans  une  cornue  de  plomb,  à laquelle  est  adapt 
Lin  récipient  de 
même  métal,  qu’on 
entoure  d’un  mé- 
lange réfrigérant 
[fig.  50). 

L’acide  fluorhy- 
drique  s’y  condense 
sous  forme  d’un  li- 
quide très-acide, 
qui  répand  à l’air 
d’épaisses  fumées; 
sa  densité  est  égale 

à 1,06.  Dans  cet  état,  Fig.  30. 

il  retient  de  l’eau. 


é 


M.  Fremy  l’a  obtenu  anhydre  en  décomposant  par  la  chaleur 
dans  une  cornue  de  platine,  du  fluorhydrate  de  fluorure  de  potas- 
sium secKFl,IlFl.  Ce  sel  se  dédouble  en  fluorure  de  potassium,  qui 
reste,  et  en  acide  fluorhydrique,  qui  se  dégage  et  que  l’on  condense 
dans  un  récipient  de  platine  refroidi  à — 20“ 

Parfaitement  privé  d’eau,  l’acide  fluorhydrique  est  liquide  à la 
température  ordinaire;  il  est  très-fluide.  Il  bout  à 19“4.  (Gore.) 
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L’acide  fliiorhydrique  est  excessivement  corrosif  et  doit  être  ma- 
nié avec  une  grande  prudence.  Son  affinité  pour  1 eau  est  si  grande, 
que  chaque  goutte  d’acide  qu’on  y verse  produit  un  sifflement, 
comme  ferait  un  fer  rouge.  Cette  solution  est  employée  dans  la 
gravure  sur  verre,  car  l’acide  fluorhydrique  attaque  et  corrode 
cette  substance.  Cet  elfet  est  du  à 1 action  que  cet  acide  exerce  sur 
la  silice  ou  acide  silicique,  qu’il  transforme  en  fluorure  de  silicium 
ou  en  acide  hydro-fluosilicique  {voy.  plus  loin). 

Expévicnce.  On  recouvre  une  lame  de  verre  d une  mince  couche 
de  cire,  on  y trace  un  dessin  ou  des  caractères  à 1 aide  d une  ai- 
guille; puis  on  dépose  la  lame  ainsi  préparée  sur  une  capsule  de 
plomh  ifig.M)  renfermant  un  mélange  de  fluorure  de  calcium  en  pou- 
dre et  d’acide  sulfurique.  En  chauffant  doucement,  on  donne  lieu  à 
un  dégagement  de  vapeurs  lluorhydriques  qui  attaquent  le  verre. 


Fig.  51. 


partout  où  la  surface  de  celui-ci  a été  mise  à nu  par  l’aiguille.  La 
eouche  de  cire  étant  enlevée,  les  traits  apparaissent  gravés  dans 
l’épaisseur  du  verre. 

Au  lieu  de  soumettre  le  verre  recouvert  d’une  couche  de  cire  à 
l’action  des  vapeurs  fluorhydriques,  on  peut  employer,  comme  nous 
l’avons  dit  plus  haut,  une  solution  étendue  d’acide  fluorhydrique,  ou 
comme  l’a  fait  M.  Maréchal,  un  bain  de  fluorhydrate  de  fluorure  de 
potassium.  Les  traits  ainsi  obtenus,  au  lieu  d’être  opaques  con\me 
ceux  qui  résultent  de  la  corrosion  exercée  par  les  vapeurs,  sont 
transparents.  Pour  les  rendre  opaques,  il  suffit  d’ajouter  au  bain  un 
sel,  tel  que  le  sulfate  de  potassium  ou  le  sulfate  d’ammoniaque. 


azote. 
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AZOTE 

Az  — - 14 


Densité  rapportée  à l’air 0,9714 

Densité  rapportée  à l’hydrogène 14,1 

Poids  de  l’atome  Az  (poids  de  1 volume) 14 

Poids  de  la  molécule  AzAz  (poids  de  2 volumes).  . 28 


L’azote  est  un  des  éléments  de  Tair,  et  c’est  de  l’air  que  Lavoisier 
et  Scheele  l’ont  retiré  les  premiers  à l’état  de  pureté,  en  1777.  Pour 
l’isoler,  il  suffit  d’absorber  l’autre  élément  de  l’air,  l’oxygène. 

Expérience.  Un  morceau  de  liège  B {fig.  52),  flottant  sur  une  cuve 
à eau,  supporte 
petite  capsule  G,  où 
l’on  a déposé  un 
fragment  de  phos- 
phore. On  enflamme 
ce  dernier,  puis  on 
renverse  une  cloche 
sur  la  capsule.  La 
chaleur  produite 
par  la  combustion 
dilate  d’abord  l’air 
et  en  fait  sortir  une 
portion;  mais,  au 
bout  de  peu  d’in- 
stants, on  voit  l’eau 
remonter  dans  la  cloche  et  prendre  la  place  de  l’oxygène,  qui  dis- 
paraît. Lorsque  le  phosphore  est  éteint,  l’expérience  est  terminée. 
L’eau  dissout  peu  à peu  les  vapeurs  blanches  qui  remplissent  la 
cloche,  et  il  finit  par  rester  un  gaz  transparent,  irrespirable,  im- 
propre à la  combustion.  Ce  gaz  est  de  l’azote,  encore  mêlé  de  que- 
ques  traces  d’oxygène  et  de  gaz  carbonique. 

On  peut  préparer  l’azote  à l’état  de  pureté  en  faisant  passer  sur 
du  cuivre  porté  à l’incandescence,  dans  un  tube  de  porcelaine,  un 
courant  d’air  préalablement  dépouillé  de  vapeur  d’eau  et  d’acide 
carbonique.  Le  cuivre  absorbant  l’oxygène,  l’azote  reste  et  peut 
être  recueilli  dans  des  éprouvettes  renversées  sur  la  cuve  à eau. 

Enfin  on  peut  obtenir  de  l’azote  pur  en  chauffant,  dans  une  petite 
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cornue,  de  l’azolite  d’ammoniaque.  La  chaleur  dédouble  ce  sel  en 
azote  et  en  eau. 

AzO-(AzIH)  — 2II-0  + Az^ 

Azotile  Eau.  Azote, 

d’ammonium. 

Propriétés.  — L’azote  est  un  gaz  permanent,  plus  léger  que 
l’air.  Un  litre  de  ce  gaz  pèse  le%257.  Il  éteint  les  corps  en  combus- 
tion et  n’est  point  combustible  lui-même;  il  ne  trouble  point  l’eau 
de  chaux.  L’eau  n’en  dissout  que  ^ de  son  volume,  à 0“.  Inspiré  à 
l’état  de  pureté,  il  suffoque  promptement  les  animaux,  mais  sans 
exercer  sur  l’économie  une  action  délétère. 

L’azote-  possède  des  affinités  peu  énergiques.  Il  ne  se  combine 
directement  qu’avec  un  très-petit  nombre  de  corps,  parmi  lesquels 
on  peut  citer  le  carbone,  le  silicium,  le  bore,  le  titane. 

Sous  l’intluence  d’un  flux  d’étincelles  électriques,  il  peut  s’unir 
à l’oxygène  pour  former  du  peroxyde  d’azote;  à l’hydrogène,  pour 
former  de  l’ammoniaque. 


AMMONIAQUE. 

AzlF 


Diinsilé  rapportée  à l’air 0,596 

Deiisilé  rappoi  lée  à l’Iiydrogùne  (poids  de  1 volume) 8 60 

Poids  de  la  molécule  Azin (poids  de  2 volumes) 17 


Découverte  par  Priestley,  étudiée  par  Scliecle,  analysée  par  Berthollet 

on  1785. 

PréB»ara<Sonv  — On  mélange  rapidement  dans  un  mortier  poids 
égaux  de  chaux  vive  et  de  set  ammoniac,  tous  deux  en  poudre;  on 
introduit  le  mélange  dans  un-  ballon  de  verre  qu’on  achève  de  rem- 
plir avec  des  fragments  de  chaux  vive.  Après  avoir  adapté  au  bal- 
lon un  tube  de  dégagement,  on  chauffe  doucement  et  on  recueille 
le  gaz  ammoniac  sur  la  cuve  à mercure. 

La  chaux  décompose  le  sel  ammoniac  (chlorhydrate  d’ammoniaque 
ou  chlorure  d’ammonium)  avec  formation  de  chlorure  de  calcium, 
de  gaz  ammuniac  et  d’eau,  qui  se  fixe  sur  l’excès  de  chaux. 

2AzIUCl  CaO  =:  2\zII->  -f-  CaCf^  H-  IPO 

Chlorure  Chaux.  Gnz  Chlorure 

d’ammonium.  ammoniac.  de  calcium. 

Pour  préparer  la  solution  de  gaz  ammoniac  qu’on  nomme  im- 
proprement ammoniaque  liquide,  on  fait  arriver  le  gaz  dans  un  ap- 
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pareil  de  Woiilf,  dont  les  flacons  sont  à moitié  remplis  d’eau,  sauf 
le  premier,  qui  n’en  contient  qu’une  petite  quantité  destinée  a la- 
ver le  gaz.  ^ , 

Propriétés  physiques.  — Le  gaz  ammoniac  est  incolore,  tloue 

d’une  odeur  forte,  piquante,  et  qui  provoque  le  larmoiement,  ^’a 
saveur  est  brûlante  et  caustique.  Il  n’est  point  permanent.  M.  Bussy 
l’a  liquéfié  par  un  froid  de  — 40".  Il  suffit  cl  un  froid  de  10 
le  liciuélier  sous  une  pression  de  0 atmosphères  1/2.  Faraday  a réalise 
cette  liquéfaction  en  opérant  comme  il  suit  : il  fait  passer  du  gaz 
ammoniac  sur  du  chlorure  d’argent  sec,  ciui  l’absorbe.  Le  chlorure 
saturé  est  placé  dans  un  tube  coudé  à deux  bi  anches  {fig.  55)  ; 
après  avoir  fermé  à la  lampe  la  branche  vide,  on  la  plonge  dans 


un  mélange  réfrigérant,  tandis  qu’on  chauffe  l’autre  dans  un  bain- 
marie  [fig-  54). 

Le  gaz  ammoniac  abandonné  alors  le  chlorure  d’argent,  et  se  con- 
dense en  un  liquide  transparent  dans  la  branche  relroidie.  Lu  sou- 
mettant ce  liquide  à une  évaporalion  rapide  dans  le  vide.  Faraday 
l’a  solidifié.  Dans  cet  état,  l’ammoniaciue  constitue  une  substance 
blanche  cristalline,  transparente,  fusible  à — 75",  et  ne  possédant 
qu’une  très-faible  odeur.  D’après  M.  Bunsen,  l’ammoniaque  hciuefiee 
à — 55",  sous  la  pression  de  0“,7495;  sa  densité  est  égale 


à 0,70.  „ ■ r , 

Le  "HZ  ammoniac  est  très-soluble  dans  I caii,  ciin  en  dissout 

1 000°fois  son  volume  à 0",  et  environ  740  fois  son  volume  a 15". 

'Expérience  1"  Un  Bacon  A {fig.  55),  rempli  de  gaz  ammomac, 

est  fermé  par  un  bouchon  traversé  par  un  tube;  celui-ci  est  ellilé 

0 


WUUTZ. 
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à ses  cxli'éinités.  Je  plonge  sous  l'eau 

n 


Fig.  55. 


perd  du  gaz  ammoniac  qu’on 
par  l’ébullition. 


Fig.  56. 

ammoniacale  perd  son  gaz,  qui  v 


MODERNE. 

l'extrémité  inférieure,  qui  est 
fermée,  et  je  la  casse  ; aussi- 
tôt l’eau  s'élance  du  tube 
dans  le  flacon,  formant  un 
jet  qui  retombe  en  gerbe  et 
qui  remplit  le  vase  en  quel- 
ques instants. 

2“  Je  fais  passer  dans  une 
éprouvette  remplie  de  gaz 
ammoniac  un  morceau  de 
glace;  elle  fond  rapidement 
en  absorbant  tout  le  gaz. 

La  solution  du  gaz  am- 
moniac dans  l’eau  est  douée 
de  l’odeur  du  gaz;  elle  est 
caustique,  et  on  la  désignait 
autrefois  sous  le  nom  à' alcali 
■volatil.  Elle  présente  une 
densité  de  0,855.  On  en  fait 
un  grand  usage  comme  réac- 
tif. Lorsqu’on  la  chauffe,  elle 
ient  à en  chasser  complètement 

Appareil  Carré.  — Cet  appa- 
reil, destiné  àproduire  de  grands 
froids,  est  fondé  d'une  part  sur 
la  propriété  que  possède  la  solu- 
tion concentrée  d’ammoniaque 
de  perdre  son  gaz,  lorsqu’on  la 
cliaufle,  et,  de  l’autre,  sur  la 
facile  liquéfaction  de  ce  dernier. 

Cet  appareil  consiste  en  un 
cylindre  A {fig.  50),  rem])li  aux 
trois  quarts  d’une  solution  satu- 
rée d’ammoniaque,  et  qui  com- 
munique par  un  tube  c avec  un 
récipient  vide  et  clos  B.  On 
chauffe  le  cylindre.  La  solution 
se  condenser  en  B sous  forme 
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liquide.  Le  dégagement  de  gaz  est  terminé  dés  que  le  thermo- 
mètre t marque  130°  environ.  On  plonge  alors  le  cylindre  A dans 
de  l’eau  froide,  et  l’on  place  au  milieu  du  récipient  B un  vase  cy 
lindrique  rempli  d’eau  et  plongeant  dans  un  peu  d’alcool.  Ce  der- 
nier liquide  établit  une  communication  entre  les  parois  froides  du 
récipient  et  le  vase  rempli  d’eau.  L’ammoniaque  liquéfiée  distille 
alors  rapidement  et  retourne  dans  le  cylindre  A,  où  elle  se  dissout 
de  nouveau  dans  l’eau.  Le  froid  produit  par  cette  volatilisation  de 
l’ammoniaque  congèle  l’eau  du  vase  plongé  dans  le  récipient  B. 
Lorsque  cet  effet  est  produit,  rien  n’empêche  de  chauffer  de  nou- 
veau le  cylindre  A et  de  recommencer  la  même  série  d’opérations. 
L’appareil  est  donc  à marche  intermittente.  M.  Carré  en  construit 
de  plus  grands  à marche  continue. 

Composition  «lu  ga*  ammoniac.  — Expérience.  J’introduis 
dans  un  eudiomètre  200  vol.  de  gaz  ammoniac,  et  j’y  fais  passer 
pendant  longtemps  une  série  d’étincelles  électriques  à l’aide  d’une 
bobine  de  Ruhmkorff  {fig.  57).  L’expérience  terminée,  le  volume 
du  gaz  a doublé. 


Aux  400  vol.  de  gaz  ainsi  formés,  j’ajoute  200  vol.  d’oxygène  et  je 
fais  passer  une  étincelle  ; les  600  vol.  se  trouvent  réduits,  après  l’ex- 
plosion, à 150  vol.;  450  vol.  ont  donc  disparu  pour  former  de  l’eau. 

Ces  -4o0  volumes  éLaienl  formés  de 

oÜO  volumes  d’hydrogène  el  de 
ItiO  volumes  d’oxygène. 

Les  200  volumes  de  gaz  ammoniac  dètlouhlés  par  l’èüncelle  en  400  volumes- 
de  gaz  hydrogène  el  de  gaz  azote  renfermaient  donc 

500  volumes  de  gaz  liydrogêne  el  < 

100  volumes  de  gaz  azote. 
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lis 


Ce  dernier  gaz  restait  dans  reudiomètre,  mélangé  à 50  vol.  d’o.\;y- 
gène  employé  en  excès. 

Il  résulte  de  cette  analyse  que  2 vol.  de  gaz  ammoniac  renferment 
3 vol.  d’hydrogène  et  1 vol.  d’azote,  composition  qui  est  exprimée 
par  la  formule  AzII^. 

Propriétés  cliimi(|iies.  — Une  forte  chaleur  décompose  le 
gaz  ammoniac,  comme  une  série  d’étincelles  électriques.  On  peut 
s’en  assurer  en  faisant  passer  le  gaz  dans  un  tube  de  porcelaine 
rempli  de  fragments  de  la  même  matière  et  chauffé  au  rouge  blanc 
dans  un  fourneau  à réverbère  {ficj.  58). 


Fit 


Les  gaz  résultant  de  la  décomposition  sont  recueillis  dans  des 
éprouvettes  remplies  d’eau.  Sur  5 vol.  d’hydrogène,  ils  renferment 
I vol.  d’azote. 

La  décomposition  du  gaz  ammoniac  est  })lus  facile  lorsqu’on  in- 
troduit dans  le  tube  de  porcelaine  des  lils  de  fer,  de  cuivre,  de  pla- 
tine. Ce  dernier  métal  n’est  pas  altéré;  mais  le  cuivre  et  le  fer 
deviennent  cassants,  et  retiennent  quelques  centièmes  d’azote.  La 
décomposition  du  gaz  ammoniac  est  donc  favorisée,  tlans  ces  cir- 
constances, par  la  formation  d’azotures  métalliques,  peu  stables  à 
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la  vérité,  et  que  l’action  prolongée  de  la  chaleur  décompose  presque 
entièrement. 

Le  gaz  ammoniac  ne  brûle  pas  au  contact  de  l’air;  mais  un  mé- 
I mge  de  4 vol.  de  gaz  ammoniac  et  de  3 vol.  d’oxygène  s’enflamme 
et  détone  lorqu’on  en  approche  une  bougie  allumée. 

2AzlI5  + 0-’  = 5ir^Ü  + 2Az 

Expérience.  Un  jet  de  gaz  ammoniac  s’échappe  parla  pointe  effi- 
lée d’un  tube  [fig.bd). 

Au  moment  d’engager 
cette  pointe  dans  un 
flacon  rempli  d’oxy- 
gène, j’en  approche 
une  allumette  enllam- 
mée;  aussitôt  le  gaz 
prend  feu  et  continue 
à brûler  dans  l’atmo- 
sphère d’oxygène,  en 
répandant  une  lu- 
mière jaunâtre. 

Indépendamment 
de  cette  combustion 
vive,  le  gaz  ammoniac 
peut  subir  une  combustion  lente  dans  les  conditions  que  voici  : 

Expérience.  Dans  le  vase  A [fig.  GO)  se  trouve  une  solution  d’am- 
moniaque, au-dessus  de  laquelle  est  suspendue  une  spirale  de  pla- 
tine. Je  chaulfe  légèrement  la  solution  et  j’y  dirige  un  courant  ra- 
pide d’oxygène.  Ce  gaz  arrive  au  contact  de  la  spirale  de  platine, 
mêlé  de  gaz  ammoniac  qu’il  entraîne,  et  fait  subir  à ce  dernier 
une  combustion  qui  dégage  de  la  chaleur  et  fait  rougir  la  spirale. 
Le  vase  se  remplit  quelquefois  de  fumées  blanches  formées  par  de 
l’azotite  d’ammoniaque.  L’acide  azoteux  apparaît  ici  comme  un  pro- 
duit de  l’oxydation  lente  de  l’ammoniaque. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  mélange  de  gaz  oxygène  et  ammoniac 
sur  de  la  mousse  de  platine  chauffée  dans  un  tube,  il  se  forme  de 
l’acide  azotique  et  de  l’eau  qui  se  dégagent  en  vapeur. 

Action  du  chlore  et  de  l’iode  sur  l’aiumoniafiuc.  — Le 
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chlore  décompose  instantanément  l’ammoniaque,  en  s’emparant  de 
son  hydrogène. 

Expérience.  1°  Je  plonge  dans  un  flacon  {fig.  61)  rempli  de  chlore 
sec  le  tube  effilé  par  lequel  s’échappe  un  jet  de  gaz  ammoniac;  ce- 
lui-ci s’enflamme  immédiatement,  et  il  se  forme  des  vapeurs  blan- 
ches qui  sont  du  sel  ammoniac. 


4AzH5  -\-  C15  = oAzIFCl  -1-  Az 

Chlorure 

d'ammonium. 


2°  Dans  un  long  tube  fermé  par  un  bout,  j’introduis  une  solution 
saturée  de  chlore,  de  manière  à le  remplir  presque  entièrement;  je 
verse  ensuite  jusqu’au  bord  une  solution  d’ammoniaque,  et,  bou- 
chant le  tube  avec  le  doigt,  je  le  renverse  sur  la  cuve  à eau.  La  so- 
lution ammoniacale,  plus  légère,  traverse  alors  l’eau  de  chlore  et 
est  décomposée,  selon  l’équation  précédente,  en  chlorure  d’ammo- 
nium, qui  reste  dissous,  et  en  gaz  azote,  qui  se  dégage. 

Chlorure  d’azote.  — Dans  d’autres  conditions,  l’azote  s’unit  au 
chlore,  formant  avec  lui  un  composé  très-détonant,  très-dangereux 
à manier,  et  qu’on  nomme  chlorure  d'azote. 

Expérience.  Une  éprouvette  remplie  de  gaz  chlore  a été  renversée 
sur  une  solution  de  chlorhydrate  d’ammoniaque.  L’arnnioniaque  de 
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ce  sel  a été  décomposée  lentement  par  le  chlore,  avec  formation 
d’acide  chlorhydrique  et  de  chlorure  d’azote. 

Par  suite  de  l’absorption  du  chlore,  le  niveau  du  liquide  s’est 
élevé  dans  l’éprouvette,  et  bientôt  une  goutte  d’un  liquide  jaune 
s’est  rassemblée  à la  surface.  Une  légère  secousse  la  fait  tomber, 
à travers  la  solution  de  sel  ammoniac,  dans  la  soucoupe.  Ce  corps 
oléagineux  est  le  chlorure  d’azote. 

J’enlève  maintenant  l’éprouvette,  je  jette  dans  la  soucoupe  un 
petit  morceau  de  phosphore,  et  je  le  pousse,  de  loin,  avec  une 
longue  baguette  de  bois,  vers  la  goutte  de  chlorure  d’azote.  Au 
moment  du  contact,  celui-ci  fait  explosion,  et  la  soucoupe  vole  en 
éclats. 

Telle  est  la  violence  de  la  décomposition  du  chlorure  d’azote. 

On  attribue  à ce  corps  la  formule  AzCU. 

lodure  d’azote  — Il  existe  un  composé  détonant  analogue  au 
chlorure  d’azote  et  qu’on  nomme  iodwe  d’azote.  On  l’obtient  sous 
forme  d’une  poudre  noire,  en  traitant  l’iode  par  l’ammoniaque;  il 
détone  avec  une  grande  violence,  au  moindre  choc,  quelquefois 
spontanément.  M.  Bunsen  lui  attribue  la  formule  Az“H^I^. 

D’après  M.  Stahlschmidt,  la  composition  de  l’iodure  d’azote  répond 
à la  formule  AzF,  lorsque,  ce  corps  a été  préparé  par  l’action  d’une 
solution  alcoolique  d’iode  sur  l’ammoniaque  aqueuse.  En  faisant 
réagir  les  deux  corps  en  solutions  alcooliques,  on  obtiendrait  un 
iodure  d’azote  de  la  composition  AzHI^. 

S’il  en  est  ainsi,  ces  corps  détonants  offrent  les  rapports  les  plus 
simples  avec  l’ammoniaque. 


Az 


(II 

(Cl 

(I 

( 

H 

Az  Cl 

Az  I 

AzI 

(il 

(ci 

(l 

t 

H 

I 

I 


Ammoniaque. 


Chlorure 

d’azote 

(ammoniaque 

triclilorée). 


Ammoniaque 

triiodée. 


Ammoniaque 

diio(^e. 


lodures  d’azolo. 


On  voit  qu’ils  en  dérivent  par  la  substitution  du  chlore  ou  de 
l’iode  à l’hydrogène,  et  que  cette  substitution  s’effectue  atome  par 
atome. 

Action  du  potassium  sur  l’ammoniaque.  — Lorsqu’on 
chauffe  le  potassium  dans  une  atmosphère  de  gaz  ammoniac,  on 
voit  la  surface  brillante  du  métal  s’entourer  d’un  liquide  noir  ver- 
dâtre, qui  le  couvre  bientôt  tout  entier  ; en  même  temps,  il  se  dégage 
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de  l’hydrogène.  Le  métal  disparaît  peu  à peu  et  le  liquide  se  prend, 
par  le  refroidissement,  en  une  masse  d’un  vert  olive.  Celle-ci  re- 
présente de  l’ammoniaque,  dont  1 atome  d’hydrogène  a été  rem- 
placé par  1 atome  de  potassium. 

Il)  K) 

II|Az  II  Az 

II)  II) 

Ammoniaque.  Amidure 

de  potassium. 

Lorsqu’on  la  traite  par  l’eau,  elle  régénère  de  l’ammoniaque,  en 
formant  de  la  potasse  caustique  (hydrate  de  potassium). 

K)  y.  II) 

H Az  + îî  O = „ O + H Az 
h)  II) 

Amidure  Hydrate  Ammoniaque. 

4e  potuEsiuin.  de  potassium. 

iinialgame  d'ammoniuni.  — Voici  une  réaction  plus  impor- 
tante encore  et  qui  a été  découverte  par  Berzelius. 

Expérience.  J’agite  vivement,  dans  un  tube  bouché,  une  solution 
de  chlorhydrate  d’ammoniaque  (chlorure  d’ammonium)  avec  un 
amalgame  de  potassium  liquide;  celui-ci  augmente  de  volume  im- 
médiatement et  finit  par  déborder.  Il  s’est  converti  en  une  masse 
molle,  légère,  douée  de  l’éclat  métallic{ue  du  mercure. 

J’y  enfonce  le  doigt,  et  elle  en  garde  l’empreinte.  Je  la  jette  sur 
l’eau,  elle  surnage;  mais  peu  à peu  elle  se  décompose,  et,  au  bout 
de  quelque  temps,  perdant  de  l’ammoniaque  et  de  l’hydrogène,  elle 
ne  laisse  que  du  mercure.  Ce  corps  instable  est  ce  qu’on  nomme 
['amalgame  d'ammonium.  Le  mercure  y est  uni,  en  apparence  du 
moins,  à un  groupe  AzlH,  cjui  renferme  tout  l’hydrogène  du  chlo- 
rhydrate d’ammoniaque  dont  le  chlore  s’est  uni  au  potassium. 

AzllMICl  — Cl  = Azir* 

Chlorhydrate  Radical 

d’ammoniaque.  ammonium. 

Berzelius  et  Pontin  avaient  obtenu  antérieurement  l’amalgame 
d’ammonium  en  faisant  passer  le  courant  d’une  pile  à travers  une 
plaque  de  sel  ammoniac  dans  laquelle  se  trouvait  creusée  une  ca- 
vité qu’on  remplissait  de  mercure.  Dans  ce  dernier,  on  plongeait  le 
pôle  négatif  d’une  pile,  le  pôle  positif  se  trouvant  en  rapport  avec 
la  face  inférieure  de  la  plaque.  En  traversant  celle-ci,  le  courant 
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décomposait  le  chlorhydrate  d’ammoniaque,  le  chlore  se  portant  au 
pôle  positif,  rammoniaque  et  l’hydrogène  au  pôle  négatif  sur  le 
mercure,  avec  lequel  ils  s’unissent  l’un  et  l’autre  pour  former 
l’amalgame  d’ammonium. 


Az^l^lICl  = 

Clilnihydrate 

d’ammoniaque. 


Cl  au  pôle  positif. 

AzII^  + II  au  pôle  négatif. 


On  a constaté  récemment  que  l’amalgame  d’ammonium  est  très- 
compressible  et  que  la  diminution  de  volume  qu’il  éprouve  par  la 
pression  suit  sensiblement  la  loi  de  Mariette.  On  en  a conclu  que 
l’ammonium  n’existe  pas  en  combinaison  avec  le  mercure,  et  que 
la  turgescence  de  ce  dernier  n’est  due  qu’à  des  gaz  interposés.  Il 
est  difficile  d’admettre  qu’il  en  soit  ainsi.  Le  fait  de  la  compressi- 
bilité de  l’amalgame  d’ammonium  prouve  simplement  que  ce  corps 
n’offre  aucune  stabilité  et  qu’à  peine  formé,  il  est  en  état  de  dé- 
composition. Les  gaz  qui  se  dégagent,  dans  le  rapport  exact 
de  AzIP  + II  peuvent  être  relenus  par  l'amalgame  pâteux  qui 
reste  : ils  ne  sauraient  être  retenus  par  le  mercure  liquide. 

Théorie  de  l’ammonium.  — La  réaction  qui  vient  d'être  dé- 
crite est  fort  importante  et  prête  un  appui  direct  à la  théorie  de 
l'ammonium,  imaginée  par  Ampèie.  Cette  théorie  consiste  à ad- 
mettre que  les  sels  ammoniacaux  sont  analogues,  par  leur  consti- 
tution, aux  sels  ordinaires,  dont  ils  ne  diffèrent  que  par  la  substi- 
tution d’un  radical  composé,  l’ammonium,  à un  radical  simple.  Les 
formules  suivantes  expliquent  le  sens  de  cette  proposition: 


'AzlI^,lICl  =:  (AzII'^)Cl  analogue  à KCl 

Chlorliytlrale  Clilorure  Chlorure 

d'aniinoni  iqiie,  d’aminoiiium.  de  potassium. 

AzIl’’,AzOdI  = (AzlI'^)AzO^  analogue  à K.\zO^ 

Azotate  ’ Azotate  Azotate 

d'amin. /Iliaque.  d’ammonium.  de  potassium. 

AzlI^Il^S  = j S analogue  à {j  j S 

Sull'hvd'ate  Snlfliydrale  Sulhydrale 

d'ammoniaque.  d’ammonium.  de  potassium. 

(AzIP)-ll‘^S  = ^^[[4  j S analogue  à j S 


Sulfure 

d’ammonium. 


Sulfure 
de  polassium 
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CHLORHYDRATE  D’AMMONIAQUE. 

CHLORURE  d’ammonium. 

AzI^^HCI  = AzH*Cl 

Ce  sel  était  importé  autrefois  d’Égypte,  où  on  l’obtenait  en  subli- 
mant la  suie  provenant  de  la  combustion  de  la  fiente  de  chameau. 
Aujourd'hui,  on  le  prépare  en  grande  quantité  en  saturant  par  l’a- 
cide chlorhydrique  l'ammoniaque  qui  se  dégage  des  eaux  de  con- 
densation du  gaz  de  l’éclairage,  lorsqu’on  chauffe  ces  eaux  avec  de 
la  chaux.  11  suffit  d’évaporer  la  solution  pour  obtenir  un  résidu  de 
chlorhydrate  d’ammoniaque.  On  le  purifie  par  sublimation,  opéra- 
tion qui  s’exécute  dans  des  pots  en  grés  que  l’on  chauffe  dans  un 
fourneau,  et  dont  la  partie  supérieure  dépasse  ce  fourneau.  Là 
se  condense  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  volatilisé.  Le  produit 
sublimé  porte  le  nom  de  sel  ammoniac. 

Il  se  présente  généralement  en  pains  blancs  ou  grisâtres  formés 
par  une  masse  cristalline  fibreuse,  cohérente.  Sa  saveur  est  pi- 
quante et  salée.  Il  se  dissout  dans  2 parties  1/2  d’eau  froide  et  dans 
son  poids  d’eau  bouillante.  Sa  solution  concentrée  le  laisse  déposer 
en  petits  octaèdres  groupés  en  aiguilles,  de  manière  à imiter  l’as- 
pect des  feuilles  de  fougère. 

A une  température  élevée,  il  se  volatilise  sans  fondre  et  se  sublime 
sans  décomposition. 

Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  est  formé  par  la  combinaison  de 
volumes  égaux  de  gaz  chlorhydrique  et  ammoniac. 

SULFHYDRATE  D’AMMONIAQUE,  ET  SULFURE  D’AMMONIUM. 

Les  gaz  sulfhydrique  et  ammoniac  s’unissent  à froid,  en  deux 
proportions  différentes  pour  former  deux  composés,  le  sidfhydrate 
d’ammonium  et  le  sulfure  d'ammonium. 

ir-s  -h  AziP  = 

2 vol.  2 vol.  Sulfliydrate 

d’hydroi>ènc  d’ammoiiianue  d'ammonium. 

sullurê. 

1RS  + 2AzIR  = 

2 vol.  ^ vol.  Sulfure 

d’hydroftène  d’ammoniaque.  d’ammonium, 
sullui  ê. 

Ccs  composés  sont  définis,  mais  la  chaleur  les  résout  en  leurs 
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éléments.  MM.  Ilorslmann  et  Salet  ont  démontré  que  les  gaz  siill- 
liidrique  et  ammoniac  pouvaient  être  mêlés  en  toutes  proportions 
sans  donner  lieu  à une  contraction,  pourvu  que  la  température  soit 
supérieure  à 60". 

On  obtient  généralement  le  sulfhvdrate  d’ammonium  sous  forme 
de  solution  en  dirigeant  un  courant  de  gaz  sulfhydrique  dans  de 
l’ammoniaque  aqueuse,  jusqu’à  refus.  Cette  solution  est  incolore, 
mais  elle  se  colore  en  jaune  au  contact  de  l’air.  Lorqu’on  y ajoute 
une  quantité  d’ammoniaque  égale  à celle  qu’elle  renferme,  il  se 
forme  du  sulfure  d’ammonium  (AzlP)“S  qui  correspond  au  sulfure 
de  potassium  K-S. 


Le  sulfure  d’ammonium  est  souvent  employé  comme  réactif  dans 
les  laboratoires  pour  précipiter  les  solutions  des  sels  métalliques. 

Ainsi,  lorsqu’on  verse  une  solution  de  sulfure  d’ainmoniuin  dans 
une  solution  de  sulfate  ferreux,  il  se  forme,  par  double  décompo- 
sition, du  sulfate  d’ammonium  qui  reste  en  solution  et  un  pré- 
cipité noir  de  sulfure  ferreux. 


Les  sels  de  zinc,  de  manganèse,  de  cobalt,  de  nickel,  sont  préci- 
pités, de  l'acmé,  sous  forme  de  sulfures,  parle  sulfure  d’ammonium. 

Les  sels  d’allumine  et  de  chrome  sont  précipités  à l’état  d’oxydes 
hydratés,  l’hydrogène  sulfuré  se  dégageant. 

Les  sels  précédents  ne  sont  pas  précipités  par  Fhydrogène  sul- 
furé (les  sels  de  zinc  à la  condition  qu’ils  soient  acides).  Ce  réac- 
tif précipité,  au  contraire,  à l’état  de  sulfures,  les  sels  de  plomb, 
de  bismuth,  de  cuivre,  de  cadmium,  de  mercure,  d’argent,  d’anti- 
moine, d’étain,  d’or,  de  platine.  Les  sulfures  des  quatre  derniers 
métaux  se  dissolvent  dans  un  excès  de  sulfure  d’annnonium. 

A l’égard  des  sulfures  d’arsenic,  d’étain,  d’antimoine,  d’or,  de 
platine,  le  sulfure  d’ammonium  joue,  en  effet,  le  rôle  de  base. 


On  l’obtient  en  saturant  l’acide  azotique  par  l’ammoniaque.  11 
cristallise  en  gros  prismes  transparents,  fusibles,  très  solubles 
d;ins  l’eau.  En  se  dissolvant  dans  l’eau,  il  produit  un  abaissement 


Azll^ 

II 


Sulfhydrale  d’ammonium. 


Sulfure  d'ammonium. 


SO^Fe  (AzIL*j^S  FeS  SO^(AzII^)" 


AZOTATE  D’AMMONIAQUE. 
AzIUjAzO’II  = AzO®(AzMq 
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de  lempéralure  qui  peut  atteindre  — 15°.  A 500°,  il  se  dédouble 
en  protoxyde  d’azote  et  en  eau  (p.  159). 


CARBONATES  D’AMMONIAQUE. 

Le  gaz  carbonique  sec  et  le  gaz  ammoniac  se  condensent  dans  le 
rapport  de  2 volumes,  du  premier  gaz  et  4 volumes  du  second 
pour  former  une  poudre  blanche,  qui  est  le  carhamate  d'ammonium 
composé  qu’on  nommait  autrefois  carbonate  d’ammoniaque  an- 
hydre. 

C0=  + 2A,H=  = 

CHrbamale 

d’animoninm. 


Le  carbonate  d’ammoniaque  du  commerce  est  un  sesquicarbonate 
2[CO°(AzIF)-]  + CO-  + 21120.  On  l’obtient  en  chauffant  parties  égales 
de  sulfate  d’ammonium  et  de  craie  dans  un  appareil  dislillatoire. 
11  se  dégage  de  l’ammoniaque  et  de  l’eau  et  il  se  sublime  du  ses- 
quicarbonate d’ammonium. 

Récemment  sublimé,  le  sesquicarbonate  d’ammonium  est  un 
sel  transparent  cristallin.  11  est  doué  d’une  forte  odeur  ammoniacale 
et  possède  une  saveur  piquante  et  caustique.  Exposé  à l’air,  il  perd 
peu  à peu  de  l’ammoniaque  et  se  convertit  en  carbonate  acide 
d’ammonium  CO^ 

Carbonate  acide  d’ammonium.  — On  peut  obtenir  ce  sel, 
vulgairement  nommé  bicarbonate  d’ammoniaque,  en  faisant  passer, 
jusqu’à  refus,  un  courant  de  gaz  carbonique  dans  une  solution 
aqueuse  d’ammoniaque.  Le  sel  acide  se  dépose  sous  forme  de  pris- 
mes orthorhombiques.  Le  carbonate  neutre  d’ammonium  n'est  pas 
connu.  Ces  sels  offrent  les  relations  suivantes  avec  l’hydrate  hypo- 
thétique de  l’acide  carbonique: 


Co/Oll 

Acide  cnrboniiiiie 
liydralé. 


CO 


/OAzlH 

\011 


Carbonate  acide 
d'ainmoniuin. 


^'^'^OAzlO 

Carbonate  neutre 
irainnioninin 


Le  carbamale  d’ammonium  mentionne  plus  haut  représente  clu 
carbonate  neutre  d’ammonium,  moins  une  molécule  d’eau.  L'urée, 
composé  organique  le  plus  abondant  de  l’urine,  représente  du 
carbonate  neutre  d’ammonium  moins  deux  molécules  d’eau. 


1I\DR0XYI,AMINE. 


ir.7 


SULFATE  D’AMMOXIAQUE. 
(AzlP)^SO‘Il®  = SO*(AzIP)* 


On  obtient  ce  sel  dans  les  arts  en  condensant,  dans  de  l’acide  sul- 
furique étendu,  l’ammoniaque  qui  se  dégage,  lorsqu’on  chauffe  avec 
de  la  chaux  les  eaux  condensées  dans  l’épuration  du  gaz  de  l’éclai- 
rage, ou  encore  les  eaux  vannes  provenant  de  la  fermentation  des 
urhies.  Le  sulfate  d’ammoniaque  cristallise  en  prismes  orthorhom- 
biques.  11  est  incolore,  doué  d’une  saveur  piquante.  Il  se  dissout 
dans  son  poids  d’eau  bouillante  et  dans  deux  fois  son  poids  d eau 
froide.  11  est  insoluble  dans  l’alcool. 


llYDPiOXYLAMINE. 

AzIPO  = AzlI-(OH) 

Ce  corps  remarquable  a été  découvert  récemment  par  M.  Lossen. 
11  prend  naissance  lorsqu’on  réduit  l’azotate  d’éthyle  ou  éther  azo- 
tique par  l’étain  et  l’acide  chlorhydrique. 

Il  se  forme  aussi  par  l’action  de  l’acide  azoticpe  étendu  sur  l’é- 
tain (Lossen)  ou  par  l’action  de  l’étain  et  de  l’acide  chlorhydrique 

sur  l’azotate  d’ammoniaque  (Maumené). 

Enfin,  M.  Lossen  l’a  préparé  synthétiquement  en  faisant  passer 
un  courant  de  bioxyde  d’azote  sur  l’étain  arrosé  d’acide  chlorhy- 
drique, ce  qui  détermine  un  dégagement  d’hydrogène  : 

2AzO  + = 2AzH'^0 

Dans  ces  premières  réactions  l’acide  azotique  est  réduit  par  l’hy- 
drogène résultant  de  l’action  d’un  acide  étendu  sur  l’étain  et  ciui  se 
trouve  comme  on  dit  à l'élat  naissant. 

AzO-dl  -h  SIL-'  ==  21PO  + AzIPO 

Acide  azotique.  Uydroxy lamine. 

L’iiydroxylamine  ainsi  formée  reste  dans  la  liqueur  à l’état  de 
combinaison  avec  un  excès  d’acide.  Elle  possède  en  effet  le  caractère 
d’une  base  énergique.  Elle  forme  avec  les  acides  des  sels  définis,  et 
l’on  peut  la  comparer  à l’ammoniaque,  dont  elle  dérive  par  substi- 
tution du  groupe  011  (hydroxyle)  à un  atome  d hydrogène. 

( II  ( (OH) 

Az  II  Az  11 

(ii  (h 

Ammoniaque»  Ilydroxylamine. 
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Jusqu’ici  on  n’a  pas  réussi  à l’isoler.  Lorsqu’on  ajoute  une  solu- 
tion de  potasse  caustique  à une  solution  concentrée  d’un  sel  d’hy- 
droxylamine,  il  se  manifeste  un  vif  dégagement  d’azote  et  il  se 
forme  de  l’ammoniaque. 

5Azli-0  = Az^  + AzlP  + ofPO 

En  décomposant  une  solution  étendue  de  sulfate  d’hydroxylamine 
par  une  quantité  d’eau  de  baryte  exactement  suffisante  pour  préci- 
piter l’acide  sulfurique,  M.  Lossen  a obtenu  une  solution  aqueuse 
d’hydroxylamine. 

L’hydroxylamine  possède  des  propriétés  réductrices  : elle  préci- 
pite le  cuivre  et  le  mercure,  à l’état  métallique  de  leurs  solutions 
salines. 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’AZOTE 


On  connaît  cinq  composés  d’azote 

COMPOSITION 
ATOMIQUE. 


Protoxyde  d’azote  ou  oxyde 

azoteux Az-0 

Bioxyde  d’azote  ou  oxyde  azo- 
tique  AzO 

Anhydride  azoteux  ou  acide 

azoteux  anhydre Az°0® 

Peroxyde  d’azote  ou  vapeur 

nitreuse Az“0‘ 

Anhydride  azotique  ou  acide 
azotique  anliydre Az*0“ 


et  d’oxygène,  savoir  : 

COMPOSITION 
VOLCMÉTP.IQLE. 

2 vol.  Az  et  1 V.  O condenses  en  2 v 

1 vol.  Az  et  1 V.  O condensés  en  2 t 

2 vol.  Az  et  5 v.  O condensés  en  2 v. 

2 vol.  Az  et  4 V.  O condensés  en  2 v. 

2 vol.  Az  et  5 v.  O condensés  en  2 v. 


AU  contact  de  l’eau,  les  anhydrides  azoteux  et  azotique  se  con- 
vertissent en  acides  azoteux  et  azotique. 


Az‘^0- 

Anhydride 

azoteux. 

-f- 

11-^0  — 

2.\zO-MI 

Acide 

azoteux. 

Anhydride 

azotique. 

+ 

H^O  = 

2.\zOMl 

Acide 

azotique 

protoxyde  D’AZOTE  OU  OXYDE  AZOTEUX. 
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PROTOXYDE  D’AZOTE  OU  OXYDE  AZOTEUX. 

Densité  rapportée  à l’air 1,527 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de  1 volume) 22,0 

Poids  de  la  molécule  Az^O  (poids  de  2 volumes) 44. 

Découvert  par  Priestley,  en  1776. 

ri*<^psii*îïtîon.  — Ou  1 obtient  011  cliitufttint  doucement  1 cizotste 
d’ammoniaque  dans  une  petite  cornué  de  verre.  Le  sel  fond  et  se 
décompose  ensuite  avec  effervescence  en  eau  et  en  protoxyde  d’a- 
zote, que  l’on  recueille  dans  des  éprouvettes  remplies  d’eau  {fig.  62). 

Az05(Azll^)  = 21P0  + Az^O 

Azotate  Protoxyde 

d’ammonium.  d azote. 


Fig.  G2. 


Propriétés.  — Le  gaz  protoxyde  d’azote  ou  oxyde  azoteux  est 
incolore,  inodore,  doué  d’une  saveur  sucrée.  11  n’est  point  perma- 
nent. M.  Faraday  l’a  liquétié  en  le  soumettant  à la  double  intïuence 
d’une  température  très-basse  et  d'une  forte  pression. 

Expérience.  Du  protoxyde  d’azote  liquéfié  se  trouve  dans  un  tube 
fixé,' au  moyen  d’un  bouchon,  dans  le  goulot  d’un  llacon  ; il  se  vapo  - 
rise  rapidement  en  produisant  un  froid  extrême.  Je  verse  du  mer- 
cure dans  le  tube;  le  métal  traverse  la  couche  du  protoxyde  li- 
quéfié et  se  solidifie.  J’y  laisse  tomber  maintenant  un  petit  mor- 
ceau de  charbon  incandescent  ; il  flotte  à la  surface  du  protoxyde 
liquéfié  et  brûle  avec  un  vif  éclat  [fig.  65). 

Le  protoxyde  d’azote  entretient,  en  effet,  la  combustion  presque 
à l’égal  de  l’oxygène.  Il  est  décomposable  par  la  chaleur.  Au  cou- 
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tact  d’un  corps  enflammé,  il  se  décompose  et  l’oxygène,  mis  en 
liberté,  s’unit  au  corps  combustible. 


Expérience.  Dans  une  éprou- 
vette remplie  de  gaz  protoxyde 
d’azote,  je  plonge  une  bougie 
présentant  quelques  points  in- 
candescents : elle  se  rallume  et 
brûle  avec  un  vif  éclat  {fig.  64). 

De  même,  la  combustion  du 
soufre  et  du  phosphore  s’effe^’- 
tue  dans  le  protoxyde  d’azote  avec 
une  grande  énergie. 

Volumes  égaux  de  protoxyde 
d’azote  et  d’hydrogène  forment  un 
sage  de  l’étincelle  électrique  ou 
descent. 


mélange  qui  détone  par  le  pas- 
à l’approche  d’un  corps  incan- 


Az^O  + H2  = U^O  4- 

2 volumes  2 volumes 

de  protoxyde  d’azote.  d’hydrogène. 


Az- 

2 voffimes 
d’azote. 


La  respiration  est  une  combustion  lente  : le  protoxyde  d’azote 
peut  l’entretenir  pendant  quelques  instants.  11  ne  suffoque  point, 


BIOXYDE  D'AZOTE  OU  OXYDE  AOZTIQUE. 
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mais  son  inhalation  trouble  les  fonctions  du  système  nerveux, 
qu’il  déprime.  Il  a été  employé  dans  ces  derniers  temps  comme 
anesthésique.  L’insensibilité  qu’il  produit  est  quelquefois  précédée 
d’un  état  d’ivresse;  de  là  le  nom  de  gaz  hilarant,  qui  lui  a été 
donné  par  H.  Davy.  Il  faut  ajouter  que  ces  effets  d’excitation  n’ont 
pas  été  constatés  par  les  derniers  observateurs  qui  ont  opéré  sur 
du  gaz  protoxyde  d’azote  pur. 

Le  protoxyde  d’azote  se  dissout  environ  dans  son  volume  d’eau. 

BIOXYDE  D’AZOTE  OU  OXYDE  AZOTIQUE, 

AzO 


Densité  rapportée  à l’air 1- 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de  1 volume) 15 

Poids  de  la  molécule  AzO  (poids  de  2 volumes) 50 

Découvert  en  1772  par  Haies. 


Préparation.  — On  obtient  le  bioxyde  d’azote  en  décomposant 
à froid  l’acide  azotique  étendu  par  le  cuivre  métallique. 

- 3Cu*+  SAzO^H  = 5[(AzO^)2Cu]  + 4IPO  H-  2AzO 

Cuivre.  A id  Azotate  Oxyde 

azotique.  e cuivre.  azotique. 


■3 


Fig.  6o. 


Dans  un  flacon  d’un  demi-litre,  on  introduit  de  la  tournure  de 
cuivre  et  de  l’eau,  puis,  par  le  tube  à entonnoir,  de  l’acide  azotique 
ordinaire;  celui-ci  est  attaqué  immédiatement  par  le  cuivre,  qui  se 
dissout  en  formant  de  l’azotate  {fig.  Go).  En  même  temps,  il  se 
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dégage  du  bioxyde  d’azote.  Ce  gaz,  absorbant  l’oxygène  de  l’air,  se 
convertit  en  vapeurs  rouges  qui  deviennent  aussitôt  visibles  dans 
le  flacon;  mais  le  dégagement  du  bioxyde  d’azote  continuant,  l’at- 
mosphère du  flacon  se  décolore  peu  à peu.  Le  gaz  qui  se  dégage 
•est  alors  recueilli  dans  d(‘s  éprouvettes  remplies  d’eau. 

Propriétés.  — Le  bioxyde  d’azote  ou  oxyde  azotique  est  un  gaz 
incolore.  Il  a été  liquéfié  récemment  par  M.  Cailletet.  Il  est  décom- 
posable  par  la  chaleur,  mais  moins  facilement  que  le  protoxyde. 
Il  est  à peine  soluble  dans  l’eau  qui  n’en  prend  qu’un  vingtième 
de  son  volume.  Sa  propriété  caractéristique  est  d’absorber  la  moi- 
tié de  son  volume  d’oxygène  à la  température  ordinaire,  pour  pas- 
ser à l’état  de  peroxyde  d’azote  ou  vapeurs  nitreuses. 

Expérience.  Je  retourne,  dans  l’air,  une  éprouvette  de  bioxyde 
d’azote  renversée  sur  la  cuve  à eau,  et  je  vois  apparaître  immé- 
diatement des  vapeurs  rouges. 


Le  bioxyde  d’azote  entretient  la  combustion  de  certains  corps. 
Le  phosphore  enflammé  y brûle  avec  un  vif  éclat;  cependant  ce 
gaz  ne  rallume  pas,  comme  l’oxygène  et  le  protoxyde  d’azote,  une 
bougie  qui  présente  encore  quelques  points  en  ignition. 

L’hydrogène  le  décompose,  à une  température  peu  élevée,  en 
formant  de  l’eau  et  de  l’azote. 


Le  mélange  des  deux  gaz,  à volumes  égaux,  s’enflamme  à l’ap- 
proche d’une  bougie. 

Expérience.  Dans  un  flacon  rempli  de  bioxyde  d’azote,  je  laisse 
tomber  quelques  gouttes  de  sulfure  de  carbone,  liquide  très-volatil 
dont  les  vapeurs  vont  se  mêler  immédiatement  avec  le  gaz.  En 
•approchant  une  bougie  allumée  du  mélange,  je  vois  éclater  une  vive 
lumière  : le  soufre  et  le  charbon  du  sidfure  de  caiiione  ont  été  brû- 
lés par  l’oxygène  du  bioxyde  d’azote. 

Les  radiations  lumineuses  que  produit  cette  combustion  déter- 
minent, comme  la  lumière  solaire,  la  combinaison  instantanée  du 
chlore  et  de  l’hydrogène. 

Lorsqu’on  fait  passer  du  bioxyde  d’azote  mélangé  avec  un  excès 


2AzO  H-  20 


Az^O^ 

Peroxyde 

d’azote. 


Oxyde 

azotique. 


AzO  4-  = Az  q-  IDO 
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d’Iiydrogëne  dans  un  tube  renfermant  de  la  mousse  de  platine 
chauffée,  il  se  forme  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque. 

AzO  + 511  II^O  4-  AzlI- 

Dans  d’autres  circonstances  il  peut  se  produire  de  l’hydroxy- 
lamine  (p.  154). 

Une  solution  de  sulfate  ferreux  absorbe  avec  avidité  le  bioxyde 
d’azote  en  se  colorant  en  brun  foncé.  C’est  là  une  propriété  carac- 
téristique de  ce  gaz. 

ANHYDRIDE  AZOTEUX. 

Az-O^^ 

L’anhydride  azoteux  prend  naissance  lorsqu’on  dirige  dans  un 
récipient  fortement  refroidi  un  mélange  de  bioxyde  d’azote  en  grand 
excès  et  d’oxygène. 

Il  se  forme  en  même  temps  que  l’acide  azotique,  lorsqu'on  traite 
le  peroxyde  d’azote  par  une  petite  quantité  d’eau  froide. 

2Az^O^  H-  H^O  = 2AzO^II  + Az'-O" 

Peroxyde  Acide  Anhyilride 

d’azote.  azotique.  azoteux. 

C’est  un  liquide  bleu  qui  bout  à une  basse  température. 


PEROXYDE  D’AZOTE  OU  VAPEUR  NITREUSE. 

•A.zO’'  ou  Az'O* 

Préparation.  — Lorsqu’on  chauffe  au  rouge  l’azotate  de  plomb 
bien  sec,  il  se  décompose  en  oxyde  de  plomb  et  en  vapeurs  rouges, 
que  l’on  peut  condenser  en  les  dirigeant  dans  un  récipient  bien 
refroidi. 

(AzO'’)-Pb  PbO  + O + Az-O^ 

Azotate  Oxyde  Peroxyde 

plombique.  plombique.  d’azote. 

Les  premières  portions  de  peroxyde  d’azote  que  l’on  recueille  sont 
ordinairement  colorées  en  vert  : elles  renferment  une  trace  d’hu- 
4nidité.  Si  l’on  change  le  récipient,  il  s’y  condense  un  liquide  jaune 
qui  se  prend  à — 10°  en  une  masse  cristalline. 

Propriétés.  — Le  peroxyde  d’azote  est  un  liquide  mobile,  presque 
incolore  à une  très-basse  température.  11  se  colore  un  peu  plus  à 0; 
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il  devient  d’un  brun  orangé  à + 15®.  Il  bout  à 22°;  sa  vapeur  est 
rouge.  Près  du  point  d’ébullition,  elle  présente  une  condensation 
cpii  répond  à la  formule  Az^O-^.  (Wanklyn  et  Playfair,  Müller.)Cela 
veut  dire  que  2 atomes  d’azote  et  4 atomes  d’oxygène  sont  con- 
densés en  2 volumes  pour  former  la  molécule  Az-O'^,  et  occupent 
le  même  espace  que  deux  atomes  (une  molécule)  d’hydrogène. 


Mais  cette  vapeur  se  dissocie  à une  température  plus  élevée, 
c’est-à-dire  qu’elle  se  décompose  de  manière  à occuper  graduelle- 
ment un  volume  double  de  celui  qu’elle  occupait  d’abord.  Les 
2 atomes  d’azote  et  les  4 atomes  d’oxygène  combinés  dans  Az^O'^ 
et  qui  occupaient  2 volumes  aune  basse  température,  en  occupent 
4 vers  70®. 

AzO- 

I 

AzQ2 

I 

Vapeurs  rouges  à 20®.  Vapeurs  rouges  à 70®. 

Les  vapeurs  rouges  de  peroxyde  d’azote  sont  très-corrosives  et 
très-dangereuses  à respirer. 

Nous  savons  qu’une  petite  quantité  d’eau  glacée  décompose  le 
peroxyde  d’azote  en  anhydride  azoteux  et  en  acide  azotique.  Sous 
l’influence  d’une  plus  grande  quantité  d’eau,  il  se  décompose  en 
acides  azoteux  et  azotique. 

Az”-0^  -h  H^O  = AzOMI  -h  AzOMl 

Peroxyde  Acide  Acide 

d’azote.  azoteux.  azoliiiue. 

Lorsqu’on  dirige  sur  de  l’éponge  de  platine  chauffée  un  mélange 
de  vapeurs  rouges  et  d’hydrogène,  il  se  forme  de  l’eau  et  de  l’am- 
moniaque. 

Chlorure  et  hromiire  cl’azotyle.  — Comme  le  bioxyde  d’a- 
zote,  qu’on  pourrait  nommer  nitrosyle,  la  vapeur  rouge  peut  jouer 
le  rôle  de  radical.  Il  existe  un  chlorure  et  un  bromure  de  peroxyde 
d’azote  ou  d’azotyle. 

AzO-.Cl 

Chlorure  d azotyle. 


AzO- 


AzO" 


H 


II 


2 volumes 
d’hydregène. 


AzO--^  I AzO- 


2 volumes 
Az2Qi. 


AzO-.Br 

Dromure  d’azolyle. 
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Le  dernier  composé  se  forme,  avec  d’autres  produits,  lorsqu’on 
fait  réagir  le  brome  sur  les  vapeurs  rouges  à une  très-basse  tem- 
pérature. Tout  récemment  MM.  Odet  et  Vignon  ont  obtenu  le  chlo- 
rure d’azotyle  en  faisant  réagir  l’oxychlorure  de  phosphore  sur 
l’azotate  d’argent. 

(OAg 

PhOCl-  + o[AzO--^.OAg]  = PhO  OAg  -i-  5(Az02.Cl) 

(OAg 

Oxychlorure  Azotate  Phosphate  Chlorure 

de  phosphore.  d'argent.  d’argent.  d’azotyle. 

Ainsi  obtenu,  le  chlorure  d’azotyle  est  un  liquide  légèrement  co- 
loré en  jaune,  bouillant  à -f-  5“  et  c{ui  ne  se  solidifie  qu’à  — 51“. 

En  réagissant  sur  l’eau,  il  forme  l’hydrate  d’azotyle  ou  acide 
azotique. 

AzO^Cl  4-  HOU  = HCl  AzO^.OH 

Chlorure  Acide  Hydrate 

d’azotyle.  chlorhydrique.  d’azotyle. 

(Acide  azotique.) 


Dans  cette  réaction,  l’acide  azotique  se  forme  par  double  décom- 
position, aux  dépens  de  l’eau,  dont  l’hydrogène,  enlevé  par  le 
chlore,  est  remplacé  par  le  radical  azolyle.'On  est  donc  en  droit 
de  dire  que  l’eau  et  l’acide  azotique  appartiennent  au  même 
type. 

HOIl  (AzO-)OII 

Eau.  Acide  azotique. 


On  voit  que,  dans  l’acide  azotique  (AzO-)'OH  le  groupe  d’atomes 
(AzO-)'  tient  la  place  d’un  atome  d’hydrogène  de  l’eau  (11)011.  C’est 
ce  qu’on  exprime  en  disant  c[ue  ce  groupe  d’atomes  est  un  radical 
monoatomique.  L’accent  ' en  marque  l’atomicité. 

Mais  l’alome  d’hydrogène  ejui  demeure  dans  l’hydrate  d’azolyle 
ou  acide  azotique  peut  être  remplacé  à son  tour  par  1 groupe 
azolyle.  H résulte  de  cette  nouvelle  substitution  un  oxyde  d’azotyle, 
qm  est  l’anhydride  azotique  ou  acide  azotic{ue  anhydre.  Comme  l’a- 
cide azotique,  il  appartient  au  type  eau.  Les  formules  suivantes, 
qu’on  nomme  typiques,  font  apparaître  clairement  ces  relations  : 


Euu, 


AzO- ) ^ 

HP 

Acide  azotique. 
(Hydrate  d’azotjle.) 


AzQ2) 
AzO^  i 


O 


Anliydride  azotique. 
(Oxyde  d’azolyle.J 


Nous  allons  décrire  ces  importants  composés. 
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ANHYDRIDE  AZOTIQUE. 

M.  H.  Sainte-Claire  Deville  a obtenu  ce  corps  en  faisant  réagir  le 
chlore  sur  l’azotate  d’argent  chauffé  de  58  à 60°. 

2AzO-Ag  H-  æ =z  Az^Os  + 2AgCl  + O 

Azotate  Anhydride  Clilorure 

d'argent.  azotique.  d’ai’gent. 

MM.  Odet  et  Vignon  l’ont  obtenu  récemment  en  dirigeant  sur 
l’azotate  d’argent  chauffé  à 70“  les  vapeurs  du  chlorure  d’azotyle 
(page  162). 

AzO-^OAg  H-  AzO^.Cl  = AgCl  H-  (AzO^-)-O 

Azotate  Clilorure  Chlorure  Anhyiride 

d’argent.  d’azotyle.  d’argent.  azotique. 

On  obtient  aussi  l’anhydride  azotique,  comme  l’a  fait  voir  M.  Ber- 
thelot,  par  l’action  de  l’anhydride  phosphorique  sur  l’acide  azoti- 
que concentré  : 

2AzO-H  — IBO  = Az”-0- 

L’anhydride  azotique  est  solide  et  cristallise  en  prismes  droits  à 
base  rhombe.  Il  fond  à 29°, 5;  il  entre  en  ébullition  de  48  à 50°.  11 
est  très-instable  et  détone  spontanément  lorsqu’on  le  conserve, 
même  à une  basse  température. 

ACIDE  AZOTIQUE. 

AzO^H 

État  naturel.  — L’atmosphère  renferme  souvent  une  trace  de 
vapeur  d’acide  azotique  ou  d’autres  composés  d’o.xygène  et  d’azote, 
et  l’on  rencontre  dans  les  pluies  d’orage  de  petites  quantités  d’a- 
zotate et  d’azotite  d’ammoniaque.  Un  courant  d’air  que  l’on  fait  pas- 
ser pendant  longtemps  à travers  une  solution  de  carbonate  de  po- 
tasse y laisse  de  l’azotate  de  potassium.  (Cloez.)  On  peut  admettre 
que  les  composés  d’oxygène  et  d’azote  se  forment  dans  l’atmosphère 
par  l’action  de  l’électricité  sur  les  éléments  de  l’air. 

Les  azotates  de  potassium,  de  sodium,  de  magnésium,  de  calcium 
se  rencontrent  dans  le  sol,  souvent  en  abondance.  Ils  se  forment 
partout  où  des  matières  organiques  azotées  se  décomposent,  à l’air, 
en  présence  de  matières  poreuses  et  de  bases  alcalines.  C’est  l’am  ■ 
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moniaque  provenant  de  cette  décomposition  qui  s’oxyde  dans  ces 
conditions. 

Il  résulte  des  expériences  de  M.  Cloez  que  les  éléments  de  l’air 
peuvent,  en  s’unissant  directement,  concourir  à la  formation  des 
azotates  dans  le  sol,  toutes  les  fois  qu’il  s’y  trouve  des  bases  alca- 
lines et  des  matières  oxydables. 

Préparation.  — On  obtient  l’acide  azotique  en  décomposant 
un  azotate  alcalin  par  l’acide  sulfurique.  Dans  les  laboratoires,  on 
exécute  cette  opération  dans  une  cornue  de  veiTe,  dont  le  col  s’en- 
gage, sans  bouchon,  dans  un  ballon  récipient  qu’on  a soin  de  refroi- 
dir. On  emploie  98  parties  d’acide  sulfurique  concentré  et  85  parties 
d’azotate  de  sodium.  Lorsqu’on  chauffe,  la  masse  laisse  dégager  des 
vapeurs  d’acide  azotique,  auxquelles  se  mêlent,  au  commencement 
de  l’opération,  quelques  vapeurs  rouges.  L’acide  se  condense  dans 
le  récipient  sous  forme  d’un  liquide  jaune,  répandant  des  vapeurs 
blanches  à l’air.  U reste  dans  la  cornue  du  sulfate  acide  de  so- 
dium. 

SO^Il-  -h  AzO-Na  = SO'^jJI^  -1-  Az0'41 

Acide  Azotate  Sulfate  acide  Acide 

sulfurique.  de  sodium.  de  sodium.  azotique. 

Dans  les  arts,  on  décompose  l’azotate  de  sodium  par  un  acide 
sulfurique  moins  concentré  (62°  Baumé).  On  évite  ainsi  la  décom- 
position de  l’acide  azotique  pendant  l’opération.  Celle-ci  s’exécute 
dans  une  chaudière  en  fonte  A {fuj.  66),  dont  la  tubulure  lalérale  B,, 
garnie  intérieurement  d’un  tube  en  grés,  se  trouve  en  communica- 
tion avec  une  série  de  bonbonnes  en  grès  C,  où  l’acide  se  condense. 
La  température  s’élevant  à la  fin  de  l’opération,  il  se  forme  du  sul- 
fate neutre  de  sodium. 

SO^l-2  _1_  2AzO°]Na  = SO^Na^  + 2AzO°il 

Acide  Azotate  Sulfate  neutre  Acide 

sulfurique.  de  sodium.  de  sodium.  azotique. 


Propriétés.  — Lorsqu’il  est  parfaitement  pur,  l’acide  azotique 
est  un  liquide  incolore;  mais  il  jaunit  rapidement  à la  lumière,  en 
éprouvant  une  décomposition  partielle.  Exposé  à l’air,  il  répand 
des  fumées  blanches  abondantes.  Il  se  congèle  à — 49°;  il  bout 
à 86°. 

Lorsqu’on  dirige  sa  vapeur  à travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé 
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an  rouge,  elle  se  décompose  en  peroxyde  d’azote,  en  oxygène  et  en 
eau. 


2AzO-II 

Acide 

azotique. 


= ir^o  + Az^o^  + 0 

Peroxyde 

dVzote. 


L’acide  azotique  se  mêle  à l’eau  en  produisant  une  élévation  de 
température.  L’acide  étendu,  formé  par  le  mélange  de  42,8  parties 
d’eau  et  de  100  parties  d’acide  concentré,  est  un  liquide  incolore 
d’une  densité  de  1,42;  il  bout  d’une  manière  constante  à 125°,  sans 
qu’on  puisse  néanmoins  le  considérer  comme  un  composé  défini. 
(Roscoe.) 

L’acide  azotique  abandonne  facilement  une  portion  de  son  oxy- 
gène aux  corps  qui  en  sont  avides.  Il  oxyde  énergiquement  le  soufre. 
Je  phosphore,  l’arsenic,  fiode,  le  silicium,  le  charbon,  la  plupart 
des  métaux. 

Expériences.  1°  Je  touche  la  surface  de  l’acide  concentré  avec  un 
charbon  incandescent,  et  je  vois  la  combustion  activée  par  suite 
de  la  décomposition  de  l’acide  azotique;  en  même  temps  appa- 
raissent des  vapeurs  rouges. 

2°  Je  verse  le  même  acide  sur  du  cuivre;  il  est  énergiquement 
décomposé  et  donne  un  dégagement  abondant  de  bioxyde  d’azote, 
qui  se  convertit  en  vapeurs  rouges  au  contact  de  l’air. 
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Certains  métaux  attaquent  l’acide  étendu  plus  facilement  que 
l’acide  concentré;  tel  est  le  fer. 

Expérience.  Je  verse  de  l’acide  azotique  étendu  sur  des  pointes 
de  Paris;  il  est  énergiquement  attaqué  et  je  constate  un  vif  déga- 
‘Tement  de  vapeurs  rouges.  Je  prends  une  nouvelle  portion  des 
mêmes  pointes  et  je  les  jette  dans  de  l’acide  concentré;  elles  s'y 
maintiennent  intactes.  Bien  plus,  après  avoir  décanté  cet  acide,  je 
puis  le  remplacer  par  l’acide  étendu,  sans  que  celui-ci  subisse  une 
décomposition;  le  fer  est  devenu  jmssif,  en  se  recouvrant  d’une 
mince  couche  de  gaz.  Mais  il  suffit  de  le  toucher  avec  un  fd  de 
cuivre  pour  qu’il  redevienne  actif,  c’est-à-dire  pour  qu’il  attaque 
immédiatement  1 acide  étendu. 

L'action  de  l’étain  sur  l’acide  azotique  est  digne  de  remarque.  Il 
en  dégage  des  torrents  de  vapeurs  rouges  et  se  transforme  en  une 
poudre  blanche,  qui  est  de  l’acide  stannique.  Dans  celte  réaction, 
il  se  forme  aussi,  aux  dépens  des  éléments  de  l’acide  azotique,  de 
petites  quantités  d’ammoniaque  et  d’hydroxylamine  (page  154),  qui 
demeurent  unies  à un  excès  d’acide. 

Mais  nous  pouvons  réaliser  d’une  manière  plus  complète  cette 
réduction  de  l’acide  azotique  en  ammoniaque. 

Expérience.  Voici  de  l’eau  à laquelle  j’ai  ajouté  une  petite  quan- 
tité d’acide  azotique.  J’y  laisse  tomber  du  zinc;  le  métal  s’y  dissout 
lentement  et  sans  dégagement  de.gaz,  et,  au  bout  de  quelque  temps, 
la  liqueur  renferme  de  l’azotate  de  zinc  et  de  l’azotate  d’ammonia- 
que. C’est  fhydrogène  d’une  portion  de  l’acide  azotique  mis  en 
liberté  par  le  zinc  qui  réduit,  au  moment  où  il  tend  à se  dégager, 
^.’est-à-dire  à l'éLat  naissant,  une  autre  portion  de  l’acide  azotique, 
formant  ainsi  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque. 

Zn  H-  2AzO'dl  = (AzO")^Zn  -h  11^ 

Zinc.  Acide  Azola'.e 

azotique.  de  zinc. 

2AzO'dI  -f-  411'  = 511-0  -f-  AzO^(AzID) 

Acide  Azotate 

azotique.  d’ammonium. 

Le  bioxyde  d’azote  décompose  l’acide  azotique.  Lorsqu’on  fait 
passer  un  courant  de  ce  gaz  à travers  de  l’acide  azotique,  celui-ci 
se  colore,  suivant  sa  concentration,  en  brun,  en  jaune,  en  vert 
bleuâtre.  L’acide  azotique  se  trouve  réduit  dans  ces  conditions  par 
le  bioxyde  d’azote,  et  il  se  forme  du  peroxyde  d’azote  ou  de  l’acide 
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azoteux  qui  restent  dissous  dans  la  liqueur,  en  la  colorant  le  pre- 
mier en  brun,  le  second  en  bleu  ou  en  verl. 

L’acide  azotique  est  un  des  acides  les  plus  importants;  on  en  fait 
un  grand  usage  comme  réactif.  On  l’emploie  dans  la  fabrication  de 
l’acide  sulfurique  (page  104).  On  s’en  sert  pour  oxyder  certaines 
matières  organiques,  telles  que  le  sucre  et  l’amidon,  qu’il  conver- 
tit en  acide  oxalique. 

Eau  régale.  — On  nomme  ainsi  un  mélange  d’acide  azotique 
et  d’acide  chlorhydrique.  Ce  liquide  dissout  l’or,  et  il  doit  cette 
propriété  au  chlore,  qui  est  mis  en  liberté  par  l’action  mutuelle 
des  deux  acides. 

211C1  + 2AzO'-lI  = 2IPO  + Az^O^  + CF 

Acicle  Acide  Eau.  ' Peroxyde 

chlorhydrique.  azotique.  d’azole. 

Abandonné  à lui-même,  ce  mélange  se  colore  peu  à peu  en  jaune, 
en  se  décomposant  partiellement,  comme  l’indique  l’équation  pré- 
cédente; mais  cette  décomposition  est  limitée  et  ne  s’effectue  en 
totalité  qu’en  présence  d’un  métal  capable  d’absorber  le  chlore. 

Mais  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  l’acide  azotique  donne 
lieu  à d’autres  produits  signalés  par  Gay-Lussac  et  par  M.  Baudri- 
moni;  ce  sont  des  composés  ternaires  d’oxygéne,  d’azote  et  de 
chlore.  L’un  deux  est  une  vapeur  rouge,  condensable  à — 7°  en 
un  liquide  rouge  orangé.  La  composition  de  ce  corps  est  probable- 
ment exprimée  par  la  formule 

AzOCl- 

On  peut  l’envisager  comme  du  peroxyde  d’azote,  dont  1 atome 
d’oxygéne  serait  remplacé  par  une  quantité  équivalente,  c’est-à-dire 
par  2 atomes  de  chlore. 

L’autre  est  un  gaz  qui  ne  se  liquéfie  que  par  l’action  d’un  froid 
intense  : c’est  le  chlorure  de  nitrosylc. 

AzO.Cl 

En  réagissant  sur  l'eau,  il  forme  de  l’acide  chlorhydrique  et  de 
l’acide  azoteux. 

AzO.Cl  -j-  lL-^0  ==  HCl  H-  AzO.OII 

Clilüiurc  A.cide  Aciile 

de  iiilrosyle.  clilorhytiriquc.  azoleux. 

On  voit  que  le  chlorure  de  nitrosylc  est  a l'acide  azoteux  ce  que 
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le  chlorure  d’azolyle  (page  161)  est  à l’acide  azotique.  Les  formules 
suivantes  montrent  le  parallélisme  de  ces  composés  : 


AzO.Cl 

> 

CSI 

s O 

O 

AzO  1 ^ 
AzO!^ 

Chlorure 

Acide 

Anhydride 

de  nitrosyle. 

azoteux. 

azoteux. 

AzO'.Cl 

AzO^  1 p. 

lli^ 

AzO-jo 

AzO^p 

Chlorure 

Acide 

Anhydride 

d’azotyle. 

azotique. 

azotique 

PHOSPHORE 

Ph  = 31 

Densité  de  vapeur  rapportée  à l’air.  • 

Densité  devapeur  rapportée  à l’hydrogène.  . . 

. . . 61,01 

Découvert  par  Brandt  en  1669. 

Un  alchimiste  de  Hambourg,  Brandt,  s’avisa  un  jour  de  chercher 
la  pierre  philosophale  dans  l’urine;  il  en  retira  le  phosphore, 
en  1669. 

Kunckel,  ayant  eu  connaissance,  de  cette  découverte,  parvint,  de 
son  côté,  à extraire  du  phosphore  de  l’urine  ; mais  ce  liquide  ne 
renferme  qu’une  petite  quantité  de  phosphates  et  ne  pouvait  don- 
ner que  des  traces  de  phosphore.  Ce  corps  ne  commença  à être 
connu  des  chimistes  qu’à  partir  de  l’époque  où  Gahn  en  constata 
l’existence  dans  les  os,  et  où  Scheele  apprit  à l’en  extraire. 

Le  procédé  de  ce  grand  chimiste  est  encore  en  usage  aujour- 
d’hui. il  consiste  à traiter  la  cendre  d’os  par  l’acide  sulfurique 
étendu.  Le  phosphate  de  chaux  des  os,  qui  est  un  phosphate  trical- 
cique,  est  ainsi  converti  en  phosphate  monocalcique,  dit  phosphate 
acide  de  chaux. 

(Ph0^)-Ca5  2S0W  = (PhO^)4UCa  -h  2S0'‘Ca 

Pliosphutc  Phosphate  Sullate 

Iricolcique.  monocalcique.  calcique. 

Ce  dernier  est  soluble;  on  le  sépare  par  filtration  du  sulfate  de 
calcium,  on  évapore  la  solution  et  on  la  mêle  avec  du  charbon 
en  poudre.  On  dessèche  ce  lîiélange  et  on  le  porte  progressivement 
au  rouge,  dans  une  chaudière  de  fonte.  Le  phosphate  acide  se  con- 
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H 

vcrtit  alors  on  rnétaphospliatG,  011  perdant  deux  molécules  d eau. 
(PhO^)-H^Ca  = 211^0  + (PhO-)-Ca 

• rhosplinle  îlélapliosphate 

monocalcique.  calcique. 

Celui-ci,  étant  fortement  calciné  en  présence  du  charbon  dans 
des  cornues  de  grès  C {fig.  67),  se  décompose  en  donnant  du  phos- 
phore, de  l’oxyde  de  carbone,  et  en  laissant  un  résidu  de  pyro- 
phosphate calcique. 

2(PhO'")-Ca  -P  5G  = Ph^O^Ca-  -f-  SCO  Ph^ 

Métaphosphate  Pyropliosphate  Oxyde  riiospliore. 

cjjicifjuc*  cqIcicj'ic.  cl6  C3.rbon6* 


Fig.  G7. 


Le  phosphore  se  condense  dans  l’eau  du  récipient  dans  lequel 
s’engage  le  col  de  la  cornue  C. 

Comme  il  est  impossible  de  chasser  toute  l’eau  du  phosphate 
acide,  il  se  forme,  par  suite  de  la  décomposition  de  cette  eau  par 
Je  charbon,  de  l’hydrogène  et  de  l’oxyde  de  carbone,  auxquels  se 
mêle  une  petite  quantité  d’hydrogène  phosphoré. 

100  kilogrammes  d’os  fournissent  de  8 à 9 kilogrammes  de  phos- 
phore. Pour  purifier  ce  dernier,  on  l’enferme  dans  une  peau  de 
chamois,  et,  après  avoir  trempé  celle-ci  dans  l’eau  à 50°,  on  com- 
prime fortement;  le  phosphore  passe  au  travers  et  se  rassemble 
sous  l’eau.  Pour  le  mouler  en  bâtons,  on  l’aspire  dans  des  tubes  de 
verre  légèrement  coniques,  qu’on  plonge  ensuite  dans  l’eau  froide; 
le  phospliore  solidifié  en  sort  facilement. 
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Propriétés  physiques  du  phosphore.  — Récemment  fondu, 
le  phosphore  est  un  corps  transparent,  incolore  ou  jaunâtre,  flexible 
et  assez  mou  pour  être  entamé  facilement  par  l’ongle.  Un  mil- 
lième de  soufre  le  rend  dur  et  cassant.  Il  est  doué  d’une  odeur  assez 
forte  qui  rappelle  celle  de  l’ail.  Sa  densité  à 10"  est  égale  à 1,83.  Il 
fond  à 44"  et  bout  à 290"  ; sa  vapeur  est  incolore  et  possède  une 
densité  de  4,52  par  rapport  à l’air,  et  de  61,1  par  rapport  à l’hy- 
drogène. 

Si  un  volume  d’hydrogène  pèse  1 , un  volume  de  vapeur  de  phos- 
phore pèse  donc  61,1.  Ce  dernier  nombre  devrait  donc  représenter 
le  poids  de  1 atome  de  phosphore  ; or  il  représente  le  poids  de  2 ato- 
mes de  phosphore,  et  l’on  voit  que  la  vapeur  de  phosphore  offre 
celte  singulière  anomalie  qu’elle  renferme  sous  le  même  volume 
deux  fois  plus  d’atomes  que  les  gaz  simples,  tels  que  l’hydrogène 
ou  l’azote.  Si  un  volume  d’hydrogène  renferme  1 atome,  un  volume 
de  vapeur  de  phosphore  en  renferme  2,  et  la  chaleur  ne  parvient 
pas  à dissocier  ces  2 atomes,  de  manière  à leur  faire  occuper  2 vo- 
lumes au  lieu  de  1 . La  vapeur  d’arsenic  présente  la  même  anomalie. 


Il 

Az 

Pir-' 

As2 

1 vol.  1 vol.  1 vol.  1 vol. 

d’hydrogène.  d’azote.  de  vapeur  de  vapeur 

de  phosphore  d'arsenic. 


Le  phosphore  se  vaporise  bien  au-dessous  de  son  point  d’ébulli- 
tion. A la  température  ordinaire,  il  émet  des  vapeurs  dans  le  vide 
et  même  dans  l’air.  Il  luit  dans  l’obscurité  : de  là  son  nom,  qui 
signifie  porte-lumière  (de  cpw;  et  de  ccspcu),  La  cause  de  ce  phéno- 
mène est  encore  obscure.  On  a pensé  qu’il  était  lié  à l’o.xydation 
lente  que  le  phosphore  subit  dans  l’air. 

Lorsqu’on  conserve  sous  l’eau  un  bâton  de  phosphore  transpa- 
rent, il  devient  peu  à peu  opaque  et  se  couvre  d’un  enduit  pulvéru- 
lent d’iiii  blanc  jaunâtre,  tandis  que  les  parties  centrales  conservent 
leur  transparence.  Ce  phosphore  blanc  n’est  autre  chose  que  du 
phosphore  pur  qui  s’est  divisé  spontanément  en  une  multitude  de 
parcelles  offrant  une  apparence  cristalline.  Quelques-unes  se  déta- 
chent et,  restant  suspendues  dans  l’eau,  lui  donnent  la  propriété 
de  répandre  des  lueurs  dans  l’obscurité. 

Lorsqu’on  introduit  un  bâton  de  phosphore  dans  un  flacon  ren- 
fermant du  sulfure  de  carbone,  il  s’y  dissout  rapidement.  La  solu- 
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tion,  soumise  à une  évaporation  lente,  laisse  déposer  le  phosphore 
sous  forme  de  dodécaèdres  rhomboïdaux. 

Mais  voici  un  corps  d’un  rouge  brun  foncé  qui  est  aussi  du  phos- 
phore, bien  qu’il  ne  répande  pas  de  lueurs  dans  l’obscurité.  Je  le 
chauffe  à 50°  ; il  n’entre  pas  en  fusion  et  ne  s’enflamme  pas,  comme 
fait  le  phosphore  ordinaire.  Je  le  jette  dans  le  sulfure  de  carbone  ; 
il  ne  s’y  dissout  point.  11  est  amorphe,  dur  et  possède  une  cassure 
conchoïde.  Sa  densité  est  de  2,14  (Brodie.)  Tandis  que  le  phosphore 
ordinaire  est  un  poison  des  plus  dangereux,  ce  corps  rouge  est  sans 
action  sur  l’économie. 

En  un  mot,  on  constate  entre  ce  corps  et  le  phosphore  de  telles 
différences  de  propriétés,  qu’on  croirait  avoir  un  nouvel  élément 
sou-s  les  yeux.  11  n’en  est  rien  cependant,  et  l’on  peut  s’en  con- 
vaincre en  chauffant  la  substance  rongea  260°.  A cette  température, 
elle  fond  et  se  convertit  en  phosphore  ordinaire,  qui  s’enflamme 
au  contact  de  l’air. 

Cette  substance  est  ce  qu’on  nomme  le  j^^wsphore  rouge  ou  amor- 
phe. Elle  résulte  d’une  modification  physique  que  la  lumière  ou  la 
chaleur  impriment  au  phosphore  ordinaire.  Qu’on  expose  un  bâton 
de  phosphore  à l’insolation  directe,  on  verra  sa  surface  rougir  ; qu’on 
le  maintienne  longtemps  à 240°  environ,  comme  M.  Sclirœtter  fa 
fait  le  premier,  il  finira  par  se  convertir  tout  entier  en  phosphore 
rouge. 

Celle  transformation  s’accomplit  aussi  sous  l’influence  de  cer- 
tains agents  chimiques. 

Expérience.  J’introduis  dans  un  tube  un  petit  bâton  de  phosphore 
ordinaire,  je  chauffe  légèrement  et  j’y  laisse  tomber  une  très-petite 
(juanlité  d’iode  ; celui-ci  s’unit  au  phosphore  avec  production  de 
chaleur  et  de  lumière.  Il  se  forme  ainsi  une  trace  d’iodure,  et  tout 
le  reste  du  phosphore  se  trouve  converti  en  une  masse  dure,  noire 
et  dounant  une  poudre  rouge  ; c’est  du  phosphore  amorphe.  (E.  Kopp, 
Brodie.) 

Ainsi  préparé,  ce  corps  se  volatilise,  comme  l’arsenic,  sans  fondre, 
et  peut  être  distillé  sans  altération  en  se  condensant  en  une  masse 
noire  qui  ne  renferme  que  des  traces  d’iode. 

Propriétés  chimiques  du  phosphore.  — - Le  phosphore  or- 
dinaire possède  une  grande  alfinité  pour  l’oxygène.  Exposé  à l'air, 
il  s’oxyde  lentement,  et  de  cette  combustion  lente  résulte  un  mé- 
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lange  d’acide  phosphoreux  et  d’acide  phosphorique,  qui  condense 
l’humidité  de  l’air.  Schœnbein  a prouvé  que  l’oxydation  lente  du 
phosphore  est  accompagnée  de  la  formation  de  petites  quantités 
d’ozone  et  d’eau  oxygénée.  Il  admet  qu’il  se  produit  en  même  temps 
de  l’azotite  d’ammoniaque. 

Chauffé  à l’air  à une  température  de  60°,  le  phosphore  s’enflamme 
et  brûle  en  répandant  une  vive  lumière  et  des  vapeurs  blanches 
d’acide  phosphorique  anhydre.  Dans  l’oxygène,  cette  combustion 
s’accomplit  avec  un  éclat  incomparable. 

Expérience.  Du  phosphore  est  fondu  sous  l’eau  chaude  dans  un 
verre  à pied.  J’y  plonge  {fig.  68)  un  tube  effilé,  par  lequel  je  fais 
arriver  un  courant  d’oxygène;  chaque  bulle  qui  arrive  au  contact 
du  phosphore  produit  une  vive  lumière,  et  je  vois  en  réalité  ce 
corps  brûler  sous  l’eau. 


Fig.  68. 

Si  je  projette  un  morceau  de  phosphore  dans  un  flacon  de  chlore 
sec,  il  se  manifeste,  de  même,  un  phénomène  de  combustion  vive, 
et  il  se  produit  du  perchlorure  de  phosphore. 

Usages  du  phosphore.  — Ce  corps  est  principalement  em- 
ployé pour  la  fabrication  des  allumettes.  La  pâle  inllammable  qui 
garnit  ces  dernières  renferme  du  phosphore  ordinaire  ou  amorphe. 
Dans  le  premier  cas  le  phosphore  y est  disséminé  dans  un  mélange 
de  substances  inertes,  tels  que  le  sable,  l’ocre,  empâtés  par  la 
colle  forte.  Il  prend  feu  à l’air,  par  le  frottement.  Dans  le  second 
cas,  rinflammalion  du  pho.sphore  amorphe  peu  combustible  est  dé- 
terminée par  le  chlorate  de  potassium,  auquel  on  ajoute  aussi  du 
sulfure  d’anlimoine.  Toutes  ces  subslances  sont  mélangées  dans  la 
pâte  qui  garnit  l’allumelle.  Quelquefois  celte  dernière  est  garnie 


175 


LtÇONS  DE  CIiniIE  MODERNE. 

d’une  pâte  formée  de  chlorate  de  potassium  et  de  sulfure  d’anti- 
moine, mélange  qui  ne  s’enflamme  que  sur  un  grattoir  spécial,  dont 
la  surface  est  revêtue  de  phosphore  amorphe  et  de  sulfure  d’anti- 
moine. Tous  ces  mélanges  sont  agrégés  par  la  colle  forte. 


HYDROGÈNE  PllOSPIIORÉ. 

PhlP 

Densité  rapportée  à l’air l,13i 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de  1 vol.)..  . . 17 
Pcpds  de  la  molécule  PhI13  (poids  de  2 vol.) 5i 

Découvert  en  1783  jDar  Gengembre. 

Lorsqu'on  chauffe  du  phosphore  avec  de  la  potasse,  il  se  dégage 
un  gaz  qui  s’enflamme  spontanément  au  contact  de  l’air  ; c'est  de 
l’hydrogène  phosphoré.  11  prend  naissance  en  vertu  de  la  réaction 
suivante  : 

5KII0  + 4Ph  + SII^O  = oPhOHl^K  4-  PhH" 

Hydrate  Ilypophosphite  Hydrogène 

de  potassium.  de  potassium.  phosphoré. 

Préparation.  — 1“  Pour  préparer  le  gaz  hydrogène  phosphoré, 
on  peut  chauffer  du  phosphore  avec  un  lait  de  chaux  épais,  dont 

."4  4; 


Fig.  69. 

on  remplit  presque  entièrement  un  ballon  {fig.  09).  On  recueille  le 
gaz  sur  l’eau  ; dès  que  les  bulles  d’hydrogène  phosphoré  crèvent  à 
la  surface  de  l’eau,  elles  s’enflamment  spontanément  en  produisant 
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une  vivelumiére  etunefumée  blanche.  Il  arrive  souvent  que  celle-ci 
forme  une  couronne  qui  va  s’élargissant  à mesure  qu’elle  s’élève 
dans  l’air. 

2“  Le  même  gaz,  spontanément  innammable,  se  dégage  lorsqu’on 
jette  dans  1 eau  {fjg.  70)  du  phospliure  de  calcium,  substance  brune 
que  l’on  obtient  cà  l’état  impur  en  faisant  passer  de  la  vapeur  de 
phosphore  sur  des  morceaux  de  craie  incandescente.  Ce  phosphure 
de  calcium  décompose  l’eau  instantanément  avec  formation  d’hypo- 
phosphite  de  calcium  et  d’hydrogène  phosphoré  spontanément  in- 
flammable. 


Mais  lorsqu’on  traite  le  phosphure  de  calcium  par  l’acide  chlor- 
hydrique, il  laisse  dégager  un  gaz  hydrogène  phosphoré  {fig.  71), 
qui  ne  s’enflamme  qu’à  l’approche  d’une  bougie  allumée. 

Ce  gaz  prend  naissance,  dans  ce  cas,  par  double  décomposition  en- 
tre l’acide  chlorhydrique  et  lephosphure  de  calcium.  Le  calcium  s’unit 
au  chlore  pour  former  du  chlorure  de  calcium,  et  l’hydrogène  de 
l’acide  chlorhydrique  se  porte  sur  le  phçsphore. 

5 i)e  même,  lorsqu  on  chauffe  fortement  dans  unepetite  cornue  de 
1 acide  phos])horeux,  il  laisse  dégager  un  hydrogène  phosphoré  qui 
ne  s’enflamme  point  spontanément  à l’air. 

4Ph05lP  =:  PhIP  q-  5PhOM13 

Acide  Hydrogène  Acide 

phospljorcu.v  pliosphoré.  plio.spliorique. 

Propriétés.  — Le  gaz  ainsi  préparé  est  incolore  et  possède  une 
odeur  alliacée.  Il  est  très-peu  soluble  dans  l’eau.  Il  est  soluble  dans 
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l’alcool  et  dans  l’éther.  Lorsqu’il  est  pur,  il  ne  s’enflamme  à l’air 
qu’à  la  température  de  100%  et  brûle  alors  avec  une  flamme  blanche 
très-éclairante.  Mais  comment  expliquer  cette  différence  de  pro- 
priétés du  gaz  hydrogène  phosphoré,  spontanément  ou  non  sponta- 
nément inflammable  ? Elle  est  due,  d’après  M.  Paul  Thénard,  à cette 
circonstance,  que  le  gaz  préparé  à l’aide  des  premiers  procédés  indi- 
qués plus  haut  renferme  à l’état  de  mélange  un  phosphure  PhMl'^. 
C’est  un  liquide  très-volatil,  extrêmement  inflammable  et  dont  la 
vapeur  répandue  en  très-petite  quantité  dans  l’hydrogène  phos- 
phoré, communique  à ce  dernier  la  propriété  de  s’enflammer  spon- 
tanément à Pair. 

L’hydrogène  phosphoré  est  souvent  mélangé  avec  de  l’hydrogène 
libre-  On  peut  séparer  les  deux  gaz  en  agitant  le  mélange  avec  du 
sulfate  de  cuivre,  qui  absorbe  le  premier  avec  formation  de  phos- 
phure de  cuivre  noir. 

La  composition  de  l’hydrogène  phosphoré  PhfP  rappelle  celle  de 
l’ammoniaque  AzIP,  et  l’analogie  entre  les  deux  gaz  se  révèle  de 
plus  par  la  propriété  que  possède  le  premier,  comme  le  second,  de 
s’unir  à l’acide  iodhydrique.  11  existe  uniodhydrate  d’hydrogène  phos- 
phoré, corps  solide  très-bien  défini  et  cristallisable  en  cubes  brillants. 

PhIP.III  iodhydrale  d'hydrogène  phosphoré. 

AzIP,HI  iodhydi’ate  d’ammoniaque. 

Ajoutons  qu’on  a signalé  l’existence  d’un  phosphure  d’hydrogène 
solide,  auquel  on  attribue  la  formule  Ph-ll. 

COMBINAISONS  DU  PHOSPHORE  AVEC  LE  CHLORE. 

Il  en  existe  deux,  savoir  : 

Un  trichlorure  de  phosphore PhC.1* 


Un  pentachlorure PhCl* 

On  connaît  en  outre  : 

Un  oxychlorure PhOCl* 

Un  sulfochlorure PhSCl* 


TRICHLORURE  DE  PHOSPHORE  (PROTOGHLORURE). 

PhCP 

Lorsqu’on  fait  arriver  un  courant  de  chlore  sec  sur  du  phosphore 
que  l’on  chauffe  dans  une  petite  cornue  tubulée,  il  se  forme  une 


TRICIILORURE  DE  PHOSPHORE  (Pr\OTOCIlLORURE).  m 

combinaison  liquide  de  chlore  et  de  phosphore,  que  l’on  condense 
dans  un  récipient  refroidi.  C’est  le  trichloriire  de  phosphore  PhCl^, 
liquide  incolore,  fumant,  d’une  densité  de  1,45  et  qui  bout  à 74“. 

Expérience.  Je  le  verse  dans  l’eau  ; il  tombe  d’abord  au  fond  et 
disparaît  ensuite  rapidement  en  émettant  les  vapeurs  blanches  d’a- 
cide chlorhydrique  et  en  formant  de  l’acide  phosphoreux,  qui  reste 
dissous. 

PhCP  -4-  511-^0  = PhO'^IF  + 511C1 

Trichlorurc  5 irolêcules  Acide  Acide 

de  pliosphore.  d’eau.  phosphoreux.  chlorhydrique. 

PENTACHLORURE  DE  PHOSPHORE  (PERCHLORURE}. 

PhCl'^ 

Au  contact  d’un  excès  de  chlore,  le  trichlorure  de  phosphore  en 
absorbe  2 atomes  et  se  condense  en  un  corps  solide,  jaune,  cristal- 
lin, le  pentachlorure  de  phosphore  PhCP. 

Ce  corps  est  volatil  et  se  sublime,  sans  fondre,  lorsqu’on  le 
chauffe,  même  au-dessous  de  100“.  Sous  une  pression  plus  forte 
que  celle  de  l’atmosphère,  il  fond  à 148“  et  bout  à une  température 
très-peu  supérieure.  Sa  densité  de  vapeur  prise  à 536“  et  réduite 
à 0“  a été  trouvée  égale  à 5,656.  (Cahours.)  tette  densité  devrait  être 
double  en  supposant  que  la  molécule  de  perchlorure  de  phosphore 
PhCl^  occupât  2 volumes  de  vapeur,  H-  occupant  de  même  2 volumes. 
11  y a donc  là  une  anomalie,  mais  elle  n’est  qu’apparente  ; car  il  y 
a de  bonnes  raisons  de  croire  qu’à  la  température  de  556“  la  vapeinr 
de  perchlorure  de  phosphore  n’existe  plus  et  qu’elle  s’est  décom- 
posée ou  dissociée  en  un  mélange  de  trichlorure  de  phosphore  et  de 
chlore,  mélange  qui  donne  4 volumes  de  vapeur  pour  une  molécule 
de  PhCl^  dissociée. 


PhCP 


1 PhCP  = 2 vol. 
(Cl-  = 2 vol. 


4 vol . 

En  effet,  lorsqu’on  prend  la  densité  de  vapeur  du  perchlorure- 
de  phosphore,  en  la  diffusant  dans  la  vapeur  de  protochlorure,  ce 
qui  a pour  effet  d’empêcher  la  dissociation,  on  trouve  pour  cette 
densité  un  chiffre  qui  correspond  sensiblement  à la  densité  théo- 
ricue  (7,21).  (A.  ^Vurtz.) 
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Le  pentachlorure  de  pliosphore  décompose  l’eau  avec  une  énergie 
extrême,  en  formant  de  l’acide  chlorhydrique  et  de  l’acide  phospho- 
rique. 

Phcis  4-  4ir^o  = v\mi-  f 511C1 

. Pentachlorure  Acide  Acide 

de  pliosphore.  pliosphoriquc.  chlorJiydrique. 

Au  contact  d’nne  petite  quantité  d’eau,  il  dégage  de  même  de 
l’acide  chlorhydrique  et  échange  2 atomes  de  chlore  contre  1 atome 
d’oxygéne,  formant  un  liquide  incolore  qu’on  nomme  oxychlorure 
de  phosphore.  Lorsqu’on  le  chauffe  dans  un  courant  de  gaz  sulfliy- 
drique,  le  perchlorurc  de  phosphore  se  convertit  en  sulfoclilorure, 
liquide  incolore,  bouillant  à 120°. 


PhCls  4- 

IPO 

= 21IC1 

+ Phocr- 

Pcrcliloi’ure 

Oxychlorure 

de  phosphore. 

de  phosphore. 

PhCl>  4- 

IP-S 

2IIC1 

-h  Phscr- 

Pcrchloru!  e 

Sullochlonire 

de  phosphore. 

de  phosphore. 

OXYGIIl  ORDRE  DE  riIOSPlIORE. 

ThOCD 

On  obtient  aisément  ce  corps  en  abandonnant  le  perchlorurc  de 
phosphore  à l’air  humide,  jusqu’à  ce  qu’il  soit  liquéfié,  et  soumet- 
tant ensuite  ce  liquide  à la  distillation.  (A.  YYurtz.)  Il  prend  nais- 
sance dans  un  très-grand  nombre  de  réactions,  lorsqu'on  chauffe 
le  perclîlorure  de  phosphore  avec  des  acides  hydratés,  tels  que  l’a- 
cide oxalique,  l’acide  borique,  etc.,  ou  avec  des  oxydes,  des  acides 
anhydres,  tels  que  l’anhydride  pliosphorique.  Dans  ces  cas,  1 atonie 
d’oxygène  du  corps  oxygéné  est  échangé  contre  2 atomes  de  chlore 
du  pentachlorure.  (Gerhardt.) 

L’oxychlorure  de  phosphore  est  un  liquide  incolore,  bouillant  à 
110°.  Versé  dans  l’eau,  il  tombe  au  fond  et  se  décompose  immédia- 
tement en  acide  chlorhydrique  et  en  acide  pliosphorique. 

PhOCP  4-  {pjü"  ==  + 3IIC1 

Oxyrlilorure  3 tiioléciilcs  Acide  .\cide 

de  pliospliore.  d’eau.  ptiospliorique.  chlorhydrique. 
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COMBINAISONS  DU  PHOSPHORE  AVEC  LE  BROME  ET  1/IODE. 

« 

On  connaît  deux  bromures  de  phosphore  : 

1»  Un  Iribromure  PJiBr^  qui  est  un  liquide  incolore. 

2°  Un  perbromure  PliBr^  qui  se  présente  sous  forme  d’une  masse 
cristalline  jaune. 

Au  trichlorure  et  au  tribromure  de  phosphore  correspond  un 
Iriiodure  PhP,  qui  est  peu  connu.  La  combinaison  la  mieux  définie 
et  la  plus  importante  de  phosphore  et  d’iode  est  l’iodure  Ph-P  que 
nous  allons  décrire. 

lodure  de  phosphore.  — Ph-P.  Pour  obtenir  ce  corps,  on 
dissout  26  parties  de  phosphore  sec  dans  50  à 40  fois  son  poids  de 
sulfure  de  carbone  et  l’on  ajoute  peu  à peu  à la  solution  203,4  par- 
ties d’iode.  La  liqueur,  d’abord  d’un  jaune  rougeâtre,  devient  d’un 
jaune  orangé.  On  la  distille  au  bain-marie,  de  manière  à chasser 
une  partie  du  sulfure  de  carbone.  Par  le  refroidissement,  la  liqueur 
ainsi  concentrée  laisse  déposer  une  masse  cristalline  d’un  rouge 
vif.  C’est  l’iodure  Ph'P. 

Il  cristallise  en  longues  aiguilles  brillantes,  aplaties,  flexibles,  fu- 
sibles à 100°.  Au  contact  de  l’eau  il  se  décomposé  en  acide  phos- 
phoreux, acide  iodhydrique,  en  même  temps  qu’il  se  forme  un 
dépôt  floconneux  jaune,  riche  en  phosphore.  (Corenwinder.) 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  PHOSPHORE. 

En  se  combinant  avec  l’oxygéne,  le  phosphore  forme,  indépen- 
damment d’un  oxyde  peu  connu,  deux  anhydrides  ou  acides  anhy- 
di'es,  savoir  : 

L’anliydride  phosphoreux Ph*0’ 

L’anliydride  phosphorique Ph'O® 

En  fixant  trois  molécules  d’eau,  ces  deux  anhydrides  se  conver- 
tissent en  acide  phosphoreux  et  en  acide  phosphoi’ique. 

Ph-0°  -f-  31PO  = 2Ph05lF 

Acide  phosplioreiix, 

Ph^Os  -h  5Il-'0  = 2PhO'dP 

Acide  phosphorique. 


UTUTZ. 


Il 


182' 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 


Indépendamment  de  ces  deux  acides,  il  en  existe  un  autre  moins 
oxygéné,  savoir  l’acide  hypophosphoreux  PhO-H^,  dont  on  ne  connaît 
pas  l’anhydride.  Ces  trois  acides  renferment,  pour  3 atomes  d’hydro- 
gène et  1 atome  de  phosphore,  des*  quantités  croissantes  d’oxygène; 
ils  constituent  en  quelque  sorte  des  degrés  d’oxydation  de  l’hydro- 
gène phosphoré. 


Constitution  des  acides  du  phosphore... — Les  acides  phos- 
phoreux et  phosphorique  se  rattachent,  le  premier  au  trichlorure 
de  phosphore,  le  second  à l’oxychlorure  de  phosphore.  Ils  en  déri- 
vent comme  on  sait  par  l’action  de  l’eau. 


PhCl^.  . . . trichlorure  de  phosphore. 

Ph(üH)®..  . . trihydrate  de  phosphore  (acide  phosphoreux). 
(PhO)"'CP.  . chlorure  de  phosphoryle  (oxychlorure  de  phosphore). 
(Ph0)'"(01I)® . trihydrate  de  phosphoryle  (acide  phosphorique). 


Au  perchlorure  de  phosphore  PliGP  se  rattacherait  un  pentahy- 


On  voit  que  dans  l’acide  phosphoreux,  comme  dans  le  protochlo- 
rure, le  phosphore  est  envisagé  comme  jouant  le  rôle  d’un  élément 
triatomique,  tandis  qu’il  entre  comme  élément  pentatomique  dans  le 
pentachlorure. 

Quant  à l’acide  hypophosphoreux,  on  doit  admettre  qu’il  ren- 
ferme de  l’hydrogène  directement  uni  au  phosphore  triatomique  et 
que  sa  constitution  est  exprimée  par  la  formule 


PhIF.  . 

PhlFO. 

PhtFO^ 

PhiFO’ 

PhIFO*. 


hydrogène  phosphoré. 
manque. 

acide  hypophosphoreux. 
acide  phosphoreux, 
acide  phosphorique. 


V 


drate  Ph(OlI)®  qui  n’est  pas  connu.  L’acide  phosphorique  dériverait 
de  ce  dernier  acide  par  la  perte  d’une  molécule  d’eau. 


Ph  OH 
011 


ACIDE  PHOSPHOREUX. 
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ACIDE  HYPOPHOSPHOREUX.. 

PhO=U3 

Il  se  produit  un  hypophosphite  soluble  lorsqu’on  fait  bouillir  le 
phosphore  avec  un  lait  de  chaux  ou  avec  une  solution  concentrée 
de  baryte. 

En  traitant  la  solution  de  l’hypophosphite  de  baryum  par  l’acide 
sulfurique,  on  obtient  une  solution  d’acide  hypophosphoreux  et  un 
précipité  de  sulfate  de  baryum,  qu’on  sépare  par  le  filtre.  La  li- 
queur, convenablement  concentrée,  laisse  un  résidu  sirupeux  inco- 
lore, très-acide,  qui  constitue  l’acide  hypophosphoreux. 

Fortement  chauffé,  cet  acide  se  convertit  en  acide  phosphorique 
en  dégageant  de  riiydrogène  phosphoré.  Il  est  doué  de  propriétés 
réductrices  très-énergiques.  Il  décompose  instantanément  les  sels 
de  mercure,  d’argent,  et  met  le  métal  en  liberté.  Ajouté  en  excès  à 
une  solution  de  sulfate  de  cuivre,  il  en  précipite,  à l’aide  d’une 
douce  chaleur,  de  l’hydrure  de  cuivre  Cu-IP,  qui  se  décompose  à 
100“  en  cuivre  et  en  hydrogène.  (A.  Wurtz.) 

L’acide  hypophosphoreux  renferme  3 atomes  d’hydrogène  dont 
1 seulement  peut  être  remplacé  par  une  quantité  équivalente  de 
métal.  La  composition  des  hypophosphites  est  exprimée,  en  consé- 
quence, par  la  formule 

PhO'^H-'R' 

dans  laquelle  R'  représente  un  métal,  tel  que  le  potassium,  capable 
de  remplacer  l’hydrogène  atome  par  atome. 


ACIDE  PHOSPHOREUX. 

PhO’H’ 

Préparation.  — Il  se  forme  par  l’action  de  l’eau  sur  le  trichlo- 
rure  de  phosphore,  en  vertu  de  la  réaction  indiquée  plus  haut 
(p.  176).  Pour  l’obtenir  à l’état  de  pureté,  il  suffit  d’évaporer  la  li- 
queur acide  qui  résulte  de  celte  réaction,  et  de  chauffer  le  résidu 
sirupeux  dans  une  capsule  de  platine  jusqu’à  ce  qu’il  commence  à 
développer  une  odeur  d’hydrogène  phosphoré.  Par  le  refroidisse- 
ment, le  tout  se  prend  en  une  masse  cristalline  qui  constitue  l’a- 
cide phosphoreux. 
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Propriétés.  — Exposés  au  contact  de  l’air,  ces  cristaux  en  atti- 
rent l’humidité  et  se  résolvent  en  un  liquide  trés-acide;  ils  fondent 
à une  douce  chaleur  et  se  décomposent  à une  température  élevée, 
en  se  transformant  en  hydrogène  pliosphoré  et  en  acide  phospho- 
rique. 

Comme  l’acide  hypophosphoreux,  l’acide  phosphoreux  est  doué 
de  propriétés  réductrices. 

En  solution  aqueuse,  il  réduit,  à l’ébullition,  les  sels  de  mer- 
cure, d’argent,  d’or,  et  cette  réduction  est  favorisée  par  l’addition 
de  l’ammoniaque.  Il  convertit,  de  même,  l’acide  arsénique  en  acide 
arsénieux. 

PhO^H^  + ,0  = PhO^H5 

Acide,  Acide 

' phosphoreux.  phosphorique. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode  le  transforment  en  acide  phospho- 
rique en  présence  de  l’eau. 

PhO'^H5  4-  H^O  4-  C12  21IC1  4-  Ph04P 

Acide  Acide 

phosplioreux.  phosphorique. 

L’acide  phosphoreux  renferme  3 atomes  d’hydrogène,  dont  ‘2  peu- 
vent être  remplacés  par  une  quantité  équivalente  de  métal.  C’est 
ce  qu’on  exprime  en  disant  qu’il  est  bibasique. 

La  composition  des  phosphites  neutres  est  exprimée  par  la  for- 
mule 

PhO^HR- 

dans  laquelle  R'  exprime  un  métal  analogue  au  sodium  ou  au  po- 
tassium. 


ANHYDRIDE  PHOSPHORIQUE. 

Ph*0» 

On  l’obtient  en  brûlant  du  phosphore  dans  un  grand  ballon  rem- 
pli d’air  sec.  Il  se  produit  d’abondantes  fumées  blanches  qui  se 
condensent  sur  les  parois  du  vase  en  flocons  présentant  l'apparence 
de  la  neige.  Ce  corps  est  l’acide  phosphorique  anhydre.  Exposé  à 
l’air,  il  en  condense  l’humidité  et  se  convertit  en  acide  métaphos- 
phoriqiie 


Ph^O^  -t-  IP'O  = 2PhO'’lI 
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Projelé  dans  l’eau,  il  s’y  dissout  en  faisant  entendre  un  siffle- 
ment analogue  h celui  que  produit  un  fer  rouge. 

L’anhydride  phosphorique  se  volatilise  au  rouge  sombre.  11  est 
indécomposable  par  la  chaleur.  Distillé  avec  du  perchlorure  de  phos- 
phore, il  donne  de  l’oxychlorure 

Ph^Cs  + 5PhC15  5PhOCl5 

Il  donne  de  même  de  l’oxychlorure  de  phosphore  lorsqu’on  le 
distille  avec  du  chlorure  de  sodium  sec.  (Lautemann.) 

ACIDE  PHOSPHORIQUE. 

(oaTHOPHOSruORIQüE). 

PhO'H’ 

Préparation.  — 1°  On  peut  obtenir  cet  acide  en  oxydant  le 
phosphore  par  l’acide  azotique.  L’opération  est,  sinon  dangereuse, 
du  moins  difficile  à conduire,  lorsqu’on  emploie  le  phosphore  or- 
dinaire, à cause  de  la  violence  de  la  réaction.  Elle  réussit  très- 
bien  avec  le  phosphore  rouge  en  poudre.  On  le  chauffe  dans  une 
cornue,  munie  d’un  récipient,  avec  de  l’acide  azotique  moyenne- 
ment concentré.  Lorsqu’il  a entièrement  disparu,  on  concentre  la 
liqueur  acide  dans  une  capsule  de  platine,  après  y 'avoir  ajouté 
une  certaine  quantité  d’acide  azotique.  Lorsque  les  dernières  por- 
tions de  cet  acide  ont  été  chassées,  on  ajoute  de  nouveau  une  petite 
quantité  d’eau  et  on  abandonne  la  liqueur  sirupeuse  dans  une  clo- 
che au-dessus  d’un  vase  renfermant  de  l’acide  sulfurique.  L’acide 
phosidiorique  se  dépose,  au  bout  de  quelque  temps,  sous  forme 
de  cristaux  prismatiques,  durs,  transparents. 

2“  On  fait  passer  un  courant  de  chlore,  en  excès,  dans  de  l’eau 
chaude,  sous  laquelle  on  a fondu  du  phosphore.  Il  se  forme  de  l’a- 
cide phosphorique  et  de  l’acide  chlorhydrique 

PhCD  -f-  411^0  = PhOHP  H-  5IIC1 

Dés  que  le  phosphore  a disparu,  on  évapore  la  solution  et  on 
chasse  tout  l’acide  chlorhydrique  en  chauffant  le  résidu  vers  200“. 
Repris  par  l’eau,  il  s’y  dissout  en  formant  une  solution  qui  laisse 
déposer  des  cristaux,  lorsqu’on  la  concentre  comme  il  a été  dit  plus 
haut. 

Propriétés.  — Exposés  à l’air,  ces  cristaux  en  attirent  l’humi- 
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dité  et  tombent  en  déliquescence.  Leur  solution  est  très-acide.  Elle 
ne  précipite  pas  la  solution  de  blanc  d’œuf.  Elle  ne  trouble  pas  la 
solution  de  chlorure  de  baryum,  mais  elle  forme  un  précipité  blanc 
de  phosphate  ammonia^co-magnésien  dans  une  solution  de  sulfate 
de  magnésie,  lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque.  Neutralisée  par 
l’ammoniaque  elle  donne  dans  l’azotate  d’argent  un  précipité  jaune, 
qui  est  du  phosphate  triargentique  PhO^Ag^. 

ACIDE  PYROPHOSPHORIQUE 
Ph^Om^ 

Lorsqu’on  le  chauffe  longtemps  à 213°,  l’acide  phosphorique  perd 
de  l’eau  et  se  convertit  en  un  nouvel  acide  qu’on  nomme  pyro~ 
phosphorique.  2 molécules  d’acide  phosphorique,  après  avoir  perdu 
une  molécule  d’eau,  se  joignent  et  forment  une  seule  molécule  d’a- 
cide pyrophosphorique. 

OH 

PhO-OI^ 

^Ojlli 
!pH[ 

PhOc^H 

^OH 

Le  résidu  constitue  une  masse  opaque  demi-cristalline,  presque 
entièrement  formée  d'acide  pyrophosphorique.  La  solution  de  cet 
acide  forme  dans  une  solution  d’azotate  d’argent  un  précipité  blanc 
de  pyrophosphate  d’argent  Ph^O'Ag^. 

Ph^O’ll'^  -h  4AzO°Ag  = Ph-O'^Ag'^  4AzO°H 

Acide  Azotate  Pyrophosphate  Acide 

pyrophosphorique.  d’argent.  d’argent.  azotique. 

Lorsqu’on  le  chauffe  avec  de  , l’eau,  l’acide  pyrophosphorique  en 
fixe  de  nouveau  une  molécule  et  passe  à l’état  d’acide  phospho- 
rique par  une  réaction  inverse  de  celle  qui  lui  a donné  naissance* 

ACIDE  MÉTAPHOSPHORIQUE 
PhO^H 

Préparation.  — Lorsqu’on  chauffe  au  rouge  de  l’acide  pliosplio- 
rique  dans  un  creuset  de  platine,  on  obtient  par  le  refroidissement  une 
masse  vitreuse,  dure,  transparente  : c’est  l’acide  métaphosphorique. 


= H*0 


/OH 

PhOcOH 

PhO.^OH 

^OH 


= Ph*Om*. 
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Il  a pris  naissance  aux  dépens  de  l’acide  phosphorique,  auquel  la 
chaleur  a enlevé  une  molécule  d’eau. 

PhO^IF  — IP^O  = PhO-H 

Acide  Acide 

phosphorique.  mélaphosphorique. 

On  peut  obtenir  l’acide  métaphosphorique  directement,  à l’aide 
du  phosphate  acide  de  calcium,  dont  la  préparation  a été  indiquée 
plus  haut  (page  168).  On  ajoute  à une  solution  concentrée  de  ce 
sel  un  léger  excès  d’acide  sulfurique  étendu  d’eau  : il  se  forme  un 
précipité  de  sulfate  de  calcium  qu’on  sépare  par  le  filtre..  Mais 
comme  ce  sel  n’est  pas  entièrement  insoluble  dans  l’eau,  il  con- 
vient de  concentrer  la  solution  et  d’y  ajouter  de  l’alcool,  quii  déter- 
mine la  précipitation  complète  du  sulfate  de  calcium.  On' filtre  de 
nouveau  ; on  chasse  l’alcool  par  l’évaporation  et  on  chauffe  lo  ré- 
sidu à une  température  voisine  du  rouge  pour  chasser  L’excès- d’a- 
cide sulfurique. 

Par  le  refroidissement,  on  obtient  une  masse  vitreuse  qui  consti- 
tue l’acide  métaphosphorique. 

Expériences.  Je  dissous  l’acide  métaphosphorique  dans  l’eau  froide 
et  je  verse  la  liqueur  acide  dans  une  solution  d’azotate  d’argent  ; 
il  se  forme  immédiatement  un  précipité  blanc  de  métaphosphate 
d’argent. 

PhO^H  AzO^Ag  = PhO^Ag  -f-  AzO‘H 

Acide  Azotate  Métaphosphate  Acide 

métaphosphorique.  d’argent.  d’argent.  azotique. 

En  versant  quelques  gouttes  de  la  solution  acide  dans  du  blanc 
d’œuf  délayé  dans  l’eau,  je  vois  se  former  un  abondant  précipité 
blanc.  Nous  savons  que  l’acide  phosphorique  ordinaire  ne  trouble 
pas  la  solution  de  blanc  d’œuf. 

Ajoutons  que  le  même  acide  métaphosphorique  prend  naissance 
lorsqu’on  jette  l’anhydride  phosphorique  dans  une  grande  quantité 
d’eau  froide,  ou  lorsqu’on  le  laisse  tomber  en  déliquescence  dans 
un  air  humide  (page  181).  Dans  ces  circonstances,,  il  ne  prend 
qu’une  seule  molécule  d’eau. 

PlrO»  IPO  = 2PhO-H 

Anhydride  Acide 

phosphorique.  métaphosphorique. 


Les  expériences  qui  viennent  d’être  décrites  établissent  l’existence 
de  trois  acides  phosphoriques  hydratés  qui  se  ' distinguent  et  par 
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leur  composition  et  par  leurs-propriétés.  A ces  trois  acides  corres- 
pondent trois  sels  d’argent,  et  l’on  voit  que  ceux-ci  ne  difl'èrent  des 
acides  que  parce  qu’ils  renferment  de  l’argent  substitué  à l’hydro- 
gène, substitution  qui  se  fait  atome  par  atome. 

ACIDES.  SEI.S  d’aDGENT. 

l‘h  OUF  Acide  phosphorique  (or-  Ph  OUVg’  phosphate  Iriargentique 
Ihophosphorique).  (orlhophosphate). 

Ph*0'IF  • pyrophosphorique.  Ph^O'^Ag*  pyrophosphate  argentique. 

Ph  OUI  » métaphosphorique.  Ph  O^Ag  métaphosphale  argentique. 

Ajoutons  qu’indépendamment  des  acides  et  des  sels  dont  on  vient 
d’indiquer  la  nomenclature  et  la  composition,  on  en  a décrit  d’autres. 
Parmi  ces  derniers,  les  plus  intéressants  se  rattachent  aux  métaphos- 
phates,  dont  ils  constituent  des  modifications  polymériques.  Cela 
veut  dire  que  deux,  trois,  quatre,  six  molécules  d’acide  métaphospho- 
rique peuvent  se  condenser  en  une  seule  pour  former  des  acides  de 
plus  en  plus  compliqués. 

Nous  devons  nous  borner  à signaler,  d’une  manière  générale, 
l’existence  de  ces  acides. 

COMBINAISONS  DU  PHOSPHORE  AVEC  LE  SOUFRE.  . 

Lorsqu’on  chauffe  du  phosphore  ordinaire  avec  du  soufre  à l’état 
.sec,  ou  qu'on  fond  un  mélange  des  deux  corps  sous  l’eau,  ils  se 
combinent,  et  celte  combinaison  donne  lieu  à une  vive  combustion 
et  quelquefois  à des  explosions  dangereuses.  L’action  est  moins 
violente  avec  le  phosphore  amorphe.  Suivant  les  proportions  des 
corps  mis  en  présence,  on  peut  obtenir  plusieurs  combinaisons  de 
phosphore  et  de  soufre,  parmi  lesquelles  le  trisulfure  Ph-S^  et  le  pen- 
tasulfure  Ph-S^  correspondent  au.v  anhydrides  phosphoreux  et  phos- 
phorique. Le  pentasulfure  peut  être  obtenu  en  cristaux  d’un  jaune 
pâle. 

ARSENIC 

As=  75 


Donsité  de  vapcui'  rapportée  à l'air 10,37 

Densité  de  vapeur  rapportée  à l'hydrogène 150 


Découvert  par  A.  Schrœdcr,  en  1694. 

État  naturel  et  c.vtraction.  — On  trouve  abondamment  dans 
la  nature  un  minéral  qui  renferme  du  fer,  du  soufre  et  de  l’arsenic, 


ARSENIC. 
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et  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  mispîcJiel;  c’est  un  sulfoarséniure 
de  fer.  Lorsqu’on  le  chauffe  fortement,  il  dégage  de  l’arsenic  et 
laisse  un  résidu  de  sulfure  de  fer. 

FeSAs  = FeS  + As 

Nispickcl.  Sulfure 
de  fer. 


L’opération  s’e.xécute  en  grand  dans  des  cylindres  de  terre  placés 
horizontalement  dans  un  fourneau.  L’arsenic  vient  se  sublimer  dans 
des  tubes  en  tôle  que  l’on  engage  dans  l’extrémité  ouverte  des  cylin- 
dres qui  dépassent  le  fourneau.  On  facilite  le  départ  de  l’arsenic 
en  ajoutant  une  certaine  quantité  de  fer  métallique  ou  de  fonte. 

On  purifie  l’arsenic  du  commerce  en  le  distillant  avec  du  charbon, 
dans  une  cornue  de  grès. 


Propriétés.  — Récemment  sublimé,  l’arsenic  se  présente  sous 
forme  d’une  masse  cristalline,  d’un  gris  d’acier,  doué  de  l’éclat  mé- 
tallique. La  foi  me  des  cristaux  est  celle  d un  rhomboèdre  aigu.  Leur 
densité  est  égale  à 5,7  environ. 


L aisenicse  volatilise  au-dessous  du  rouge  sombre  sans  fondre.  Sa 
vapeur  est  incolore.  Lorsqu  il  est  chauffé  sous  une  forte  pression,  il 
fond  en  un  liquide  transparent.  Exposé  à l’air,  il  perd  son  éclat  et  se 
colore  engiis  noir:  sa  surface  se  recouvre,  dans  ce  cas, d’uneinince 

pellicule,  formée  par 
une  substance  pulvé- 
rulente , d’un  brun 
noir,  que  quelques 
chimistes  envisagent 
comme  un  sous-oxyde. 

L’arsenic  s’oxyde 
lorsqu’on  le  chauffe 
dans  l’air  ou  dans 
l’oxygéne. 

Expériences.  1 . J’en 
projette  une  petite 
quantité  sur  un  char- 
Fig.  72.  ardent  et  je  vois 

des  vapeurs  blanches 

s’élever  dans  l’air  ; je  perçois  en  môme  temps  une  odeur  alliacée 
qui  est  caractéristique. 

2.  Je  chaufle  fortement  un  fragment  d’arsenic  déposé  dans  la 


11. 
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branche  horizontale  d’une  cloche  courbe  qui  renferme  de  l’oxy- 
gène {fig.  72)  ; l’arsenic  s’enflamme,  répand  une  lumière  bleuâtre 
et  des  vapeurs  blan-clies  d’acide  arsénieux. 

Lorsqu’on  le  conserve  à l’air,  sous  une  couche  d’eau,  dans  la- 
quelle il  est  insoluble,  il  s’oxyde  lentement,  de  manière  à former  une 
petite  quantité  d’acide  arsénieux  qui  se  dissout  dans  l’eau.  Cette 
propriété  explique  l’emploi  de  la  poudre  d’arsenic  pour  tuer  les 
mouches. 

Expérience.  Voici  un  flacon  rempli  de  chlore  sec;  j’y  laisse  tom- 
iier  de  l’arsenic  en  poudre  et  je  vois  chaque  parcelle  de  ce  corps 
simple  briller  d’une  vive  lumière.  Le  feu  qui  éclate  témoigne  de 
l’énergie  de  la  combinaison.  L’arsenic,  s’unissant  avec  le  chlore,  se 
convertit  en  un  tri  chlorure  AsCl^.  Il  se  combine  directement  au 
brome,  à l’iode,  au  soufre. 


HYDROGÈNE  ARSÉNIÉ. 
AsH= 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de  1 vol.) 
Poids  moléculaire  (poids  de  2 vol.) 


39 

78 


Préparation.  — On  fait  réagir  l’acide  chlorhydrique  sur  l’arsé- 
niure  de  zinc. 

Zn"As2  + 6HC1  = 2ASH-  + 5ZnCl- 

Arsénuire  Hydrogène  Chlorure 

do  zinc.  arsénié.  de  zinc. 

C’est  un  gaz  qu’il  faut  manier  avec  une  prudence  extrême,  car 
il  est  très-délétère.  Gehlen  mourut  pour  en  avoir  respiré  quelques 
bulles. 

Propriétés.  — L’hydrogène  arsénié  est  incolore  ; son  odeur  est 
pénétrante,  alliacée.  Il  se  décompose  au  rouge  en  arsenic  et  en  hy- 
drogène. Il  brûle  à l’air,  au  contact  d’une  bougie  allumée,  avec  une 
flamme  bleuâtre  et  en  donnant  des  fumées  d’acide  arsénieux.  En 
même  temps,  les  parois  de  l’éprouvette,  où  l’air  ne  pénètre  que  diffi- 
cilement, se  couvrent  d’une  couche  noire  d’arsenic  : c’est  l’effet  d'une 
combustion  incomplète.  Mêlé  avec  une  fois  et  demie  son  volume 
d’oxygène,  l’hydrogène  arsénié  s’enflammeetdétoneà  l’approche  d’un 
corps  incandescent  : il  se  forme  de  l’eau  et  de  l’anhydride  arsénieux. 

2AsIP  -j-  QG  = As^O-  + oir-'O 

La  chlore  décompose  l’hydrogène  arsénié  avec  dégagement  de 
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lumière  et  lormation  d’acide  chlorhydrique.  En  présence  d’un  excès 
de  chlore,  il  se  forme  du  chlorure  d’arsenic  ; si  l’expérience  se  fait 
au  contact  de  l’eau,  c'est  l’anhydride  arsénieux  qui  prend  nais- 
sance. 

2AsIF  4-  6C12  + SIPO  As^O"  + 1211C1 

L eau  ne  dissout  qu’un  cinquième  de  son  volume  d'hydrogène 
arsénié.  Lorsqu’on  agite  ce  gaz  avec  une  solution  de  sulfate  de 
cuivre,  il  disparaît  entièrement  dans  le  cas  où  il  est  pur,  et  laisse 
un  résidu  d’hydrogène  dans  le  cas  où  il  contient  ce  gaz  à l’état  de 
mélange.  (Dumas.) 

5SO^Cu  + 2AsH3  Cu"As2  + SSO^Il® 

Arséniiire  Acide 

decuivie.  de  cuivre.  sulfurique.. 


CIILORIRE  D’ARSENIC. 
AsCP 


Préparation.  — 1"  On  fait  arriver  un  courant  de  chlore  sec 
sur  de  l’arsenic  en  poudre  placé  dans  une  cornue  dont  le  col  est 
mis  en  communication  avec  un  récipient  refroidi.  Le  chlorure  formé 
s y condense,  sous  forme  d un  liquide  jaune,  chargé  d’un  excès  de 
chlore,  dont  on  le  débarrasse  par  distillation  sur  de  la  poudre  d’ar- 
senic. (Dumas.) 

2“  On  chauffe  doucement  dans  une  cornue  tubulée  un  mélange  de 
40  grammes  d acide  arsénieux  et  de  400  grammes  d’acide  sulfuri- 
que, et  on  y introduit  peu  à peu  des  fragments  de  chlorure  de  so- 
dium fondu  ; il  distille  du  chlorure  d’arsenic  qui  se  condense  dans 
le  récipient. 


5S0MP  -h  ONaCl  + As^O- 

Acide  Clilorure 

sulfurique.  de  sodium. 


3SOW  + 2AsCl-  4-  5H"0 

Sulfate  Chlorure 

de  sodium.  d’arscii’c. 


Propriétés.  — Le  chlorure  d’arsenic  est  un  liquide  incolore, 
oléagineux,  très-dense.  Il  bout  à 134°.  Sa  densité  à 0°  est  égale  à 
2,05.  Il  répand  à l’air  des  fumées  blanches.  Il  est  très-vénéneux. 

Au  contact  d’un  excès  d’eau,  il  se  décompose  inslantanément  en 
acide  chlorhydrique  et  en  anhydride  arsénieux  peu  soluble,  qui  se 
précipite. 

2AsCP  4-  3II-0  = As-0'^  4-  GHCl 

Chlorure  Anhydride 

d’arsenic.  aisénieux. 
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ACIDE  ARSÉNIEUX  ANHYDRIDE  OU  ANHYDRIDE  ARSÉNIEUX. 

As“-0* 

Préparation.  — Ce  corps  dangereux  s’obtient,  dans  les  arts, 
par  le  grillage  des  minerais  arseniféres,  principalement  du  mis- 
pickel  (p.  186).  On  nomme  grillage  une  opération  qui  consiste  à 
chauffer  les  minerais  au  contact  de  l’air,  et  qui  a pour  effet  de  fixer 
de  l’oxygène  sur  leurs  éléments  oxydables.  Dans  le  cas  qui  nous 
occupe,  il  se  forme,  entre  autres  produits,  de  l’acide  arsénieux  an- 
hydre, qui  se  volatilise  et  vient  se  condenser  soit  dans  de  grandes 
cheminées  horizontales,  soit  dans  un  vaste  bâtiment  renfermant  de 
nombreux  compartiments  communiquant  les  uns  avec  les  autres. 
On  le  recueille  sous  forme  pulvérulente  et  on  le  sublime  dans  des 
chaudières  de  fonte  surmontées  de  cylindres  de  tôle,  où  il  se  condense. 

Propriétés. — Récemment  sublimé,  il  se  présente  sous  forme 
d’une  itiasse  vitreuse  ; mais  bientôt  il  perd  sa  transparence  et  de- 
vient d’un  blanc  laiteux.  Il  prend  l’aspect  de  la  porcelaine.  Lorsqu’on 
casse  un  tel  fragment,  on  trouve  ordinairement  au  centre  une  par- 
tie encore  transparente  et  vitreuse. 

L’anhydride  arsénieux  peut  donc  revêtir  deux  formes  différentes  : 
vitreux,  il  est  amorphe  porcelainé,  il  est  cristallin.  Ce  dernier  se 
forme  lentement  par  suite  d’un  travail  moléculaire  qui  s’accomplit 
dans  le  sein  de  la  masse  vitreuse  amorphe. 

L’acide  arsénieux  anhydre  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ou 
en  tétraèdres;  quelquefois,  mais  plus  rarement,  en  prismes  rliom- 
boïdaux  droits.  Il  est  dimorphe. 

11  se  dissout  lentement  dans  l’eau  froide  ; il  y est  peu  soluble,  et 
l’on  constate  à cet  égard  de  curieuses  différences  entre  l’acide  opa- 
que et  l’acide  vitreux.  Celui-ci  est  trois  fois  plus  soluble  que  l’autre  ; 
tandis  que  l partie  d'acide  vitreux  se  dissout  dans  25  parties  d’eau 
à 15%  1 partie  d’acide  opaque  exige,  pour  se  dissoudre,  80  parties 
d’eau  à la  même  température. 

La  solution  aqueuse  d’anhydride  arsénieux  rougit  faiblement  le 
tournesol.  Elle  est  presque  sans  saveur.  On  pourrait  admetlre  qu'elle 
renferme  de  l’acide  arsénieux  normal  AsO^R,  correspondant  à l’a- 
cide phosphoreux  normal  PhO"’II’  ; mais  cet  hydrate  ne  se  sépare 
jamais  de  la  solution.  Par  l’évaporation,  elle  laisse  déposer  l’anhy- 
dride As-O^ 


2AsO'’IP 


As^O- 


oU^O 
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La  solution  aqueuse  d’acide  arsénieux,  neutralisée  par  l’ammo- 
niaque, donne,  avec  le 
sulfate  de  cuivre , un  pré- 
cipité vert  d’arsénite  de 
cuivre  (vert  de  Scheele)  ; 
avec  l’azotate  d’argent, 
un  précipité  jaune  d’ar- 
sénite d’argent. 

L’anhvdride  arsénieux 
se  dissout  plus  facile- 
ment dans  l’acide  chlor- 
' hydriquequedansl’eau. 
Lorsqu’on  plonge  dans 
cette  solution  une  lame 
de  cuivre,  celle-ci  se  re- 
couvre d’un  dépôt  d’ar- 
senic. Lorsqu’ony  intro- 
duit une  lame  de  zinc,  il 
se  dégage  de  l'hydrogène  arsénié.  En  effet,  le  zinc  déplaçant  l’hy- 
drogène de  l’acide  chlorhydrique,  il  se  forme,  par  l’action  de  cet 
hydrogène  sur  l’acide  arsénieux,  de  l’eau  et  de  l'hydrogène  ar- 
sénié. 

As^O""  -h  CU2  = 51120  -f  2AslI- 

Anhydride  Hydrogène 

arsénieux.  arsénié. 

Appareil  de  ülarsli.  — Cette  action  réductrice  cju’exerce  l’hy- 
drogène naissant  sur  l’anhydride  arsénieux  est  mise  à profit  pour 
la  recherche  de  ce  corps  à l’aide  de  ['appareil  de  Marsh. 

Expérience.  Voici  un  flacon  qui  renferme  du  zinc  pur  et  de  l’eau 
acidulée  d’acide  sulfurique  {firj.  73).  Ce  mélange  dégage  de  l’hydro- 
gène, qui  s’échappe  par  la  pointe  effilée  d’un  tube  courbé  à angle 
obtus  ; j’enflamme  ce  gaz  et  je  le  vois  brûler  avec  une  fl;imme  pâle 
caractéristique.  Par  le  tube  à entonnoir,  j’introduis  maintenant  dans 
le  flacon  quelques  gouttes  d’une  solution  d’acide  arsénieux.  Au  bout 
de  quelques  instants,  l’aspect  de  la  flamme  change;  elle  devient 
bleuâtre,  s’allonge,  répand  des  fumées  blanches,  et,  si  je  l’écrase 
avec  une  soucoupe  de  porcelaine  blanche,  je  vois  celle-ci  se  couvrir 
de  larges  taches  d’un  brun  noir.  C’est  de  l’arsenic.  Il  est  formé, 
dans  l’intérieur  de  la  flamme,  par  suite  de  la  décomposition  qu’é- 
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prouve,  dans  les  parties  centrales  du  jet  de  gaz  incandescent,  l’iiy- 
drogène  arsénié  que  celui-ci  renferme. 

La  figure  74  représente  l’appareil  de  Marsh  dans  une  des  formes 
perfectionnées.  L’hydrogène  mêlé  d’hydrogène  arsénié  traverse  d’a- 


g 


Fig-.  74. 


bord  un  tube  B rempli  de  coton  cardé,  propre  à arrêter  les  petites 
gouttes  qui  pourraient  être  entrainées  ; il  se  rend  ensuite  dans  un 
tube  étroit  entouré  d’une  bande  de  clinquant  et  chauffé  au  rouge 
dans  une  grille  sur  une  certaine  étendue.  L’hydrogène  arsénié  s’y 
décompose  en  hydrogène  et  en  arsenic,  qui  se  condense  en  un  an- 
neau noir  miroitant  dans  la  partie  froide  du  tube. 

Tel  est  l’appareil  de  Marsh,  qui  permet  de  déceler  dans  une  li- 
queur les  moindres  traces  d’acide  arsénieux  ou  d’acide  arsénique. 
Il  est  d’un  secours  précieux  dans  les  recherches  médico-légales 
auxquelles  donne  lieu  l’acide  arsénieux,  qui  est  un  poison  redou- 
table. 

ACIDE  ARSÉNIQUE. 

AsO^H* 

Préparation.  — Lorsqu’on  chauffe  l’acide  arsénieux  avec  l’acide 
azotique  d’une  densité  de  1,55,  il  s’oxyde  et  se  convertit  en  acide 
arsénique.  Il  se  dégage  des  vapeurs  rouges,  et  l’on  oblicnt,  par  une 
concentration  convenable,  une  liqueur  sirupeuse.  Abandonnée  long- 
temps dans  un  endroit  frais,  celle-ci  laisse  déposer  des  cristaux  in- 
colores, qui  conslituent  un  hydrate  2AsO'‘lP  + 11-0.  (E.  Kopp.)  Ces 
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cristaux  sont  très-déliquescents  et  se  dissolvent  dans  l’eau  avec 
production  de  froid.  Ils  fondent  à 100°  en  perdant  leur  eau  de  cris- 
tallisation. Il  reste  une  masse  formée  par  des  aiguilles  fines  et  qui 
constitue  l’acide  arsénique  normal  As04I^. 

Chauffé  pendant  quelque  temps  de  140  à 180°,  cet  acide  perd  de 
l’eau  et  se  convertit  en  acide  pijroarsé?iique  As-O’IP. 

2AsO^H“  — IPO  = As^O’IF 

Acide  Aîide 

arsénique.  pyroarsénique. 

Entre  200  et  206°,  une  nouvelle  quantité  d’eau  se  dégage  et  il 
reste,  après  le  refroidissement,  une  masse  pâteuse,  nacrée,  qui  est 
l’acide  mélarsénique  AsO^H. 

AsO^H5  — H-0  = AsO°II 

Acide  Acide 

arsénique.  mélarsénique. 

On  le  voit,  par  leur  mode  de  formation  et  leur  constitution,  les 
acides  arsénique, pyroarsénique  et  métarsénique  sont  complètement 
analogues  aux  acides  correspondants  du  phosphore  (page  185). 

Lorsqu’on  chauffe  l’acide  métarsénique  au  rouge  obscur,  il  perd 
tout  son  liydrogène  à l’état  d’eau,  et  se  convertit  en  anhydride  ar- 
sénique As-0®. 

2AsO-II  — mo  = As^O^ 

Acide  Anliydride 

mélarsénique.  arsénique. 

A cette  température,  cet  anhydride  fond.  Au  rouge  vif,  il  se  dé- 
compose en  acide  arsénieux  anhydre  et  en  oxygène. 

As^O^  = As2Q°  + O" 

Anhydride  Anhydride 

*■  arsénique.  arsénieux. 

Exposé  à l’air,  il  en  attire  l’humidité,  mais  très- lentement.  Lors- 
qu’on le  traite  par  l’eau,  il  exige  un  certain  temps  pour  s’y  dis- 
soudre. 

L’acide  arsénique  ordinaire,  qu’on  pourrait  nommer  orthoarsé- 
nique,  est. très-soluble  dans  l’eau.  Sa  solution  rougit  fortement  le 
tournesol  et  possède  une  saveur  très-acide.  Elle  est  réduite  par  l’hy- 
drogène naissant  comme  celle  de  l’acide  arsénieux.  Neutralisée  par 
l’ammoniaque,  elle  forme,  dans  la  solution  de  sulfate  de  cuivre  un 
précipité  blanc  bleuâtre  ; dans  la  solution  d’azotate  d’argent,  un  pré- 
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cipilé  rouge  brique.  L’hydrogène  sulfuré  ne  la  précipite  pas  immé- 
diatement. 

La  solution  d’acide  sulfureux  réduit  l’acide  arsénique  à l’état  d’a- 
cide arsénieux.  L’hydrogène  sulfuré,  ajouté  à la  liqueur,  donne  alors 
immédiatement  un  précipité  jaune  de  sulfure  d’arsenic  Âs-S^. 

COMPOSÉS  SULFURÉS  DE  L’ARSENIC. 

On  en  connaît  trois,  savoir  : 


Le  réalgar  ou  bisulfure  d’arsenic As°S* 

L’orpiment  ou  trisulfure As^S’ 

Le  pentasulfure ’ As-S® 


Réalgar  As-S-.  — Ce  corps  se  rencontre  dans  la  nature  à l’étal 
de  cristaux  rouges  transparents,  qui  appartiennent  au  type  du 
prisme  rhomboidal  oblique  (clinorhombique). 

On  l’obtient  sous  forme  d’une  masse  rouge,  à cassure  conchoïde, 
en  fondant  75  parties  d’arsenic  avec  32  parties  de  soufre.  Il  est  fu- 
sible et  peut  cristalliser  lorsqu’on  le  laisse  refroidir  lentement.  For- 
tement chauffé  en  vase  clos,  il  entre  en  ébullition  et  distille  sans 
altération.  Lorsqu’on  le  chauffe  à l’air,  il  brûle  en  formant  de  l’an- 
hvdride  arsénieux  et  du  sulfureux. 

•J  O 

Les  sulfures  alcalins  et  le  sulfure  d’ammonium  dissolvent  le 
réalgar  en  laissant  un  dépôt  brun,  qu’on  a considéré  comme  un 
sous-sulfure  d’arsenic.  La  potasse  dissout  de  même  le  réalgar  à la 
température  de  l’ébullition  ; il  se  forme  de  l’arsénite  de  potassium 
et  un  sulfoarséiiite,  c’est-à-dire  une  combinaison  soluble  de  trisul- 
fiife  d’arsenic  et  de  sulfure  de  potassium,  en  même  teinps  qu’il 
reste  une  poudre  brune. 

Trisulfure  d'arseuic  ou  orpiment  As-S^.  — Lorsqu’on  verse 
de  l’hydrogène  sulfuré  dans  une  solution  d’acide  arsénieux,  la  li- 
queur se  colore  en  jaune  sans  se  troubler,  mais  il  suflit  d’y  laisser 
tomber  une  goulle  d’acide  chlorhydrique  pour  qu’un  précipité  jaune 
serin  floconneux  s’y  forme  sur-le-champ. 

As-0'^  -f-  5IL^S  = As'-^S-  -1-  51P0 

Anliytlriile  StillUle 

arsénieux.  arsénieux. 

On  voit  que  ce  trisulfure  d’arsenic  répond,  par  sa  composition,  à 
l’anhydride  arsénieux  : il  présente  la  même  composition  que  l’orpi- 
ment qu’on  rencontre  dans  la  nature. 


m 


ANTIMOINE. 

On  Toblient  aussi  en  fondant  ensemble  de  l’arsenic  et  du  soufre 
dans  des  proportions  convenables,  ou  même  de  l’anhydride  arsé- 
nieux et  du  soufre  : dans  ce  dernier  cas,  il  se  dégage  du  gaz  sulfu- 
reux et  il  se  forme  du  trisulfure  d’arsenic  qu’on  sublime. 

Ainsi  obtenu,  l’orpiment  se  présente  sous  forme  de  masses  cris- 
tallines d’une  couleur  jaune,  tirant  un  peu  sur  l’orange  et  d’un  as- 
pect nacré.  Sa  densité  est  égale  à 5,459.  Il  est  fusible  et  volatil. 

Le  trisulfure  d’arsenic,  obtenu  par  précipitation,  est  insoluble 
dans  l’eau  froide  et  se  dissout  légèrement  dans  l’eau  bouillante.  Il 
est  très-soluble  dans  l’ammoniaque.  Les  sulfures  alcalins  et  le  sul- 
lure  d’ammonium  le  dissolvent  aisément  avec  formation  de  sulfo- 
arsénites,  combinaisons  des  deux  sulfures  dans  lesquelles  le  sul- 
fure alcalin  joue  le  rôle  de  base  et  le  trisulfure  d’arsenic  le  rôle 
d’acide.  L’orpiment  se  dissout  aussi  dans  les  alcalis  avec  formation 
d’un  arsénitc  et  d’un  sulfoarséiiite. 

Pentasulfure  d’arscnic  As-S“\  — En  faisant  réagir  pendant 
très-longtemps  l’hydrogène  sulfuré  sur  une  solution  d’acide  arsé- 
nique,  on  obtient  un  précipité  jaune  pâle  qui  se  forme  très  lente- 
ment et  que  Berzelius  avait  envisagé  comme  un  penta’sulfure 
d'arsenic.  C’est  un  mélange  de  trisulfure  et  de  soufre.  On  a obtenu 
le  pentasulfure  d’arsenic  en  fondant  le  trisulfure  avec  du  soufre. 

Il  correspond  à l’anhydride  arsénique. 

As-0-  As-S"’ 

Anhydride  rentasulfide 

arsénique.  arsénique. 

Les  sulfures  alcalins  le  dissolvent  avec  formation  de  sulfoarsé- 
niates.  Parmi  ces  derniers,  il  en  existe  un  qui  a pour  composition 
AsS^K'*  et  qui  répond  à l’arséniate  AsO^R^.  Il  prend  naissance  en 
vertu  de  la  réaction  suivante  : 

As^S5  4-  3K-S  = 2 (Assors) 

ANTIMOINE 

sb  = m 

Voici  un  corps  qu’on  a coutume  de  ranger  parmi  les  métaux.  II 
en  possède,  en  effet,  l’éclat,  la  conductibilité  pour  la  chaleur  et 
pour  l'électricité  ; mais  ces  propriétés  physiques  ne  sauraient  pré- 
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valoir,  dans  l’œuvre  de  la  classification  chimique,  contre  les  analo- 
gies les  plus  évidentes.  Par  ses  affinités,  par  la  nature  et  la  consti- 
tution de  ses  composés,  l’antimoine  prend  place  à côté  de  l’arsenic, 
qui  se  rattache  lui-même  au  phosphore  et  à l’azote. 

Extraction  de  l’antimoine.  — Le  minêrai  d’antimoine,  qui 
est  un  sulfure,  était  connu  des  anciens.  On  en  retire  le  métal  par 
un  procédé  très-simple.  On  sépare  préalablement  le  sulfure  de  sa 
gangue,  par  voie  de  fusion  ; on  le  grille  ensuite,  c’est-à-dire  qu’on 
le  chauffe  au  contact  de  Pair.  Le  soufre  se  dégage  en  grande  partie 
à l’état  de  gaz  sulfureux,  et  l’antimoine  se  convertit  en  oxyde  ren- 
fermant encore  du  sulfure  non  décomposé.  On  pulvérise  le  tout  et 
on  mêle  la  poudre  avec  du  poussier  de  charbon  imprégné  de  soude. 
Ce  mélange  étant  calciné  dans  des  creusets,  l’oxyde  d’antimoine  est 
réduit  par  le  charbon,  ainsi  qu’une  portion  du  sulfure.  En  effet, 
par  l’action  combinée  de  l’oxyde  de  sodium  et  du  charbon,  sur  ce 
sulfure,  il  se  forme  de  l’antimoine  et  du  sulfure  de  sodium,  lequel, 
dissolvant  une  autre  portion  du  sulfure  d’antimoine,  forme  un  flux 
qui  surnage  l’antimoine  fondu;  celui-ci  se  prend,  par  le  refroi- 
dissement, en  un  culot  ou  régule  facile  à séparer  de  la  scorie. 

Un  autre  procédé  d’extraction  de  l’antimoine  consiste  à fondre  le 
sulfure  avec  du  fer.  Il  se  forme  du  sulfure  de  fer  et  de  l’antimoine, 
qui  se  rassemble  au  fond  des  creusets  en  raison  de  sa  densité  plus 
grande. 

Pour  obtenir,  dans  les  laboratoires,  de  l’antimoine  parfaitement 
pur,  il  convient  de  réduire  l’oxyde  d’antimoine  pur  ou  l’acide  anti- 
monique  par  le  charbon. 

Propriétés.  — L’aiitimoiiie  se  présente  sous  forme  d’un  métal 
blanc,  brillant,  à reflets  légèrement  bleuâtres;  il  est  cassant,  et  sa 
cassure  est  lamelleuse.  Sa  densité  est  égale  à 6,715.  Il  fond  vers  450“. 
Il  se  vaporise  sensiblement  à la  chaleur  blanche. 

L’antimoine  peut  cristalliser.  En  laissant  refroidir  lentement  de 
grandes  masses  de  ce  métal  et  en  décantant  la  partie  demeurée 
liquide,  on  l’obtient  quelquefois  sous  forme  de  petits  rhomboèdres 
aigus. 

Chauffé  au  contact  de  l’air,  l’antimoine  attire  l’oxygène  et  se  con- 
vertit en  oxyde  Sb-0^. 

Expérience.  — J’introduis  un  globule  d’antimoine  dans  une  pe- 
tite cavité  creusée  dans  un  morceau  de  charbon,  et  je  dirige  sur  le 
métal  le  dard  d’un  chalumeau.  Il  rougit  et  répand  des  vapeurs  blan- 
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ches,  si  je  projette  le  globule  incandescent  sur  le  sol,  il  se  divise 
en  une  multitude  de  globulesplus  petits,  qui  rebondissent  dans  l’air 
comme  autant  d’étincelles,  dont  chacune  laisse  derrière  elle  une 
traînée  de  fumée. 

Nous  savons  d’ailleurs  que  l’antimoine  en  poudre,  projeté  dons 
une  atmosphère  de  chlore  sec,  s’unit  à ce  corps  en  produisant  un 
brillant  phénomène  de  combustion  (p.  114). 

HYDROGÈNE  ANTIMONIÉ. 

Il  existe  un  hydrogène  antimonié  qu’on  n’a  pas  encore  obtenu  à 
l’état  de  pureté,  mais  qui  est,  selon  toute  apparence,  le  corps  SbH^. 
Comme  son  analogue,  l’hydrogène  arsénié,  il  se  décompose  par  la 
chaleur;  comme  lui,  il  peut  prendre  naissance  dans  l’appareil  de 
Marsh  (p.  190),  par  l’action  de  l’hydrogène  naissant  sur  une  solu- 
tion antimonique.  Comme  lui,  il  donne,  à l’aide  de  cet  appareil, 
des  taches  et  des  anneaux  qu’il  importe  de  ne  pas  confondre  avec 
ceux  formés  par  l’arsenic.  On  les  distingue  aux  caractères  suivants  : 

Les  anneaux  d’antimoine  ne  se  déplacent  point  lorsqu’on  les 
chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène  : les  anneaux  d’arsenic  se 
volatilisent. 

Les  taches  et  les  anneaux  d’antimoine  ne  se  dissolvent  point  dans 
le  chlorure  de  soude  (liqueur  de  Labarraque),  qui  dissout  instantané- 
ment les  taches  et  les  anneaux  d’arsenic. 

Les  taches  antimoniales  se  dissolvent  facilement  dans  une  goutte 
d’acide  azotique.  La  liqueur  laisse  après  l’évaporation  un  résidu 
blanc,  qui  ne  se  colore  point  lorsqu’on  y dépose  une  goutte  d’azotate 
d’argent.  Dans  les  mêmes  circonstances  les  taches  arsenicales  don- 
nent un  résidu  blanc,  qui,  étant  humecté  avec  une  goutte  d’azotate 
d’argent,  se  colore  en  rouge  brique,  par  suite  de  la  formation  d’un 
arséniatc  d’argent. 

COMBINAISONS  DE  L’ANTIMOINE  AVEC  LE  CHLORE. 

On  en  connaît  deux,  savoir  : 

Un  Irichlorure SbCl’ 

Un  pentacliloriire SbCl® 

Triclilorure  d’antimoSnc  SbCl^. — Ce  composé,  anciennement 
connu  sous  le  nom  de  beurre  d'aniimoine^  se  forme  par  l’action  de 
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l’acide  chlorhydrique  sur  le  sulfure  d’antimoine  (p.  90).  On  le  pré- 
pare généralement,  dans  les  laboratoires,  à l’aide  du  résidu  de  l.i 
préparation  de  l’hydrogène  sulfuré,  liquide  acide  qu’on  distille  dans 
une  cornue  de  verre  munie  d’un  récipient.  On  change  celui-ci  dés 
que  le  chlorure  d’antimoine,  qui  passe  à la  distillation,  commence 
à se  prendre  en  une  masse  cristalline  dans  le  col  du  récipient. 

Ce  chlorure  est  solide,  transparent,  incolore.  Il  fond  75", 2 et 
bout  à 250“.  Il  se  dissout  dans  l’eau  chargée  d’acide  chlorhydrique, 
en  formant  une  solution  incolore  ; mais  lorsqu’on  ajoute  de  l’eau 
à cette  liqueur,  il  se  forme  un  abondant  précipité  blanc,  connu 
depuis  longtemps  sous  le  nom  de  pondre  d'Algaroth.  C’est  un  oxy- 
chlorure dont  la  composition  ne  paraît  pas  constante.  Il  en  existe 
un  qui  renferme  SbOCl,  et  qu’on  peut  envisager  comme  du  chlorure 
d’antimoine,  dont  2 atomes  de  chlore  ont  été  remplacés  par  1 atome 
d’oxygène. 

SbC15  SbO.Cl 

CliloruPii  Oxyclilornre 

d'antimoine.  d’niitimoinc. 

' ((  lilorure 

d’anlimonyle.) 

Il  prend  naissance  par  double  décomposition,  en  vertu  de  la  réac- 
tion suivante  : 

SbCP  -b  U*0  = 2IIC1  -j-  SbOCl 

Chlorure  Oxyclilornre 

d’antimoine.  d’antimoine. 

Perclilorure  d’antimoine  SbCl®.  — Il  se  forme  par  l’action 
d’un  excès  de  chlore  sur  l’antimoine  ou  sur  le  trichlorure.  C’est  un 
liquide  Jaune,  qui  répand  à l’air  d’épaisses  fumées  blanches.  Il  est 
volatil,  mais  on  ne  peut  le  distiller  sans  lui  faire  éprouver  une  dé- 
composition partielle,  en  chlore  et  en  trichlorure.  E.xposé  à l’air,  il 
en  attire  l’humidité  et  se  convertit  en  une  masse  cristalline,  qui  est 
un  perclilorure  hydraté.  Lorsqu’on  y ajoute  une  grande  quantité 
d’eau,  il  se  décompose  avec  dégagement  de  chaleur,  en  formant  de 
l’acide  pyroantimonique  et  de  l’acide  chlorhydrique. 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’ANTIMOINE. 

On  en  connaît  deux,  qui  correspondent  aux  anhydrides  du  phos- 
phore et  de  l’arsenic,  savoir  : 

li’oxyde  d’anîimoine Sb*0* 

L’anhydi'ide  aiiütiaonique.  . . Sb*0® 


OXYDE  D’ANTIMOLNE.  20  i 

L’acide  antimonique  normal  SbO^IP,  correspondant  aux  acides 
phosphorique  et  arséniqiie,  n’est  point  connu  à l’état  de  liberté, 
mais  on  connaît  sous  le  nom  impropre  d’acide  antimonieux  anhy- 
dre (anhydride  antimonieux)  un  dérivé  de  cet  acide  ; ce  corps  re- 
présente l’antimoniale  d’antimoine  Sb-O*^.  On  peut  l’envisager 
comme  dérivant  de  l’acide  antimonique  par  la  substitution  d’un 
atome  d’antimoine  à 5 atomes  d’hydrogène  : 

SbO^H’  acide  antimonique. 

t f t 

SbO‘Sb  antimoniate  d’antimoine  (acide  antimonieux  anhydre). 

Il  existe  un  acide  pyroantirnonique  et  un  acide  métanlimonique, 
qui  sont  analogues  aux  acides  correspondants  du  phosphore  : 

Sb-0‘H*  acide  pyroantirnonique. 

SbO’H  acide  métantimonique. 

OXYDE  D’ANTIMOINE. 

Sb-0* 

On  l’obtient  en  oxydant  le  métal  à l’air.  L’opération  peut  se  faire 
dans  deux  creusets  que  l’on  superpose,  et  dont  le  supérieur  est 
percé  d’une  ouverture  qui  donne  accès  à l’air.  On  les  chauffe  au 
rouge  dans  un  fourneau  ; après  le  refroidissement,  on  trouve  le  mé- 
tal converti  partiellement  en  aiguilles  brillantes  que  les  anciens 
nommaient  fleurs  argentines  d' antimoine.  Ces  cristaux  sont  des  pris- 
mes rhomboïdaux  droits  (orthorhombiques)  auxquels  sont  mélangés 
quelques  octaèdres  réguliers.  L’oxyde  d’antimoine  cristallise  sous 
ces  deux  formes  : il  est  dimorphe,  et  présente  le  même  genre  de 
dimorphisme  que  l’anhydride  arsénieux  (p.  189).  On  exprime  cela 
en  disant  que  ces  deux  corps  sont  isodimorphes. 

Lorsqu’on  verse  une  solution  de  soude  caustique,  ou  mieux  de 
carbonate  de  sodium,  dans  une  solution  de  chlorure  d’antimoine,  il 
se  dégage  de  l’acide  carbonique,  et  il  se  forme  un  précipité  blanc, 
qui  est  l’hydrate  antimonique. 

SbC15  3NaOH  = SbO^lF  + 3NaCI 

Chlorure  Hydrate  Hydrate  Chlorure 

d’antimoine.  de  sodium.  antimonieux.  de  sodium. 

Cet  hydrate  perd  facilement  une  molécule  d’eau  pour  se  convertir 
en  un  autre  hydrate  SbO-H,  plus  voisin  de  l’oxyde. 

SbO^H-  — U^O  = SbO’^H 

Hydrate  antimonieux  ‘ 

normal. 
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ANTIMONIALE  D’ANTIMOINE. 

Sb®Ü* 

Il  se  forme  lorsqu’on  chauffe  longtemps  à l’air  l’oxyde  d’anti- 
moine, qui  absorbe  de  l’oxygène,  ou,  lorsqu’on  soumet  à une  forte 
calcination  l’acide  antimonique  anhydre,  qui  perd  de  l’oxygène. 

Sb-0"  H-  O Sb^O^ 

Sb^Qs  — O Sb2û4 

C’est  une  poudre  blanche  infusible,  indécomposable  par  la  cha- 
leur, insoluble  dans  l’eau. 

ANHYDRIDE  ET  ACIDES  ANTIMONIQUES. 

Lorsqu’on  chauffe  de  l’antimoine  en  poudre  avec  de  l’acide  azo- 
tique concentré,  on  obtient  une  poudre  blanche  qui  est  l’acide  mét- 
antimonique  (antimonique  de  M.  Fremy).  Il  renferme  1 atome 
d’hydrogène  capable  d’être  remplacé  par  une  quantité  équivalente 
de  métal  et  correspond,  par  conséquent,  à l’acide  métaphospho- 
rique. 

PhO'^H  SbO^II  'SbO^K  ^ 

Acide  Acide  Métantimoniate 

métapliospliorique.  mêtantiinoiiique.  de  potassium. 

Lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge  obscur,  il  perd  de  l’eau  et  se  con- 
vertit en  anhydride  antimonique. 

2SbO"H  — U‘^0  Sb^Qs 

Acide  Anhydride 

mélanlimonique.  antimonique. 

Expérience.  Je  verse  du  perchlorure  d’antimoine  dans  un  excès 

d’eau  : il  se  forme  un  précipité  blanc,  qui  est  l’acide  pyroantimo- 
nique  (métantimonique  de  M.  Fremy).  Il  est,  en  effet,  l’analogue 
de  l’acide  pyrophosphorique  et  renferme,  comme  lui,  4 atomes  d’hy- 
drogène. 

Ph^Oni^  Sb^Oni^  Sb^O’K^ 

Acide  Acide  Pyroantimoniate 

pyrophosphorique.  pyroanlimonique.  de  potassium. 

On  obtient,  d’après  M.  Fremy,  un  pyroantimoniate  de  potassium, 
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en  chauffant  l’acide  métantimoniqiie  ou  le  métanüinoniate  de  po- 
tassium avec  de  la  potasse,  au  creuset  d’argent. 

2SbO"K  + 2KHO  = + H^O 


Le  métantimoniate  peut  être  extrait,  à l’aide  de  l’eau  qui  le  dis- 
sout, delà  masse  blanche  que  les  anciens  connaissaient  sous  le  nom 
d'antimoine  diaphorétique,  et  qu’on  obtient  en  faisant  déflagrer, 
dans  un  creuset  rougi  au  feu,  un  mélange  de  2 parties  de  nitre 
(azotate  de  potassium)  et  de  1 partie  d’antimoine  en  poudre.  L eau 
froide  enlève  d’abord  à cette  masse  de  l’azotite  de  potassium,  puis 
du  métantimoniate.  La  solution  de  ce  sel  donne,  par  l’acide  chlor- 
hydrique, un  précipité  blanc  d’acide  métantimonique. 


Sulfure  autimonieux  Sb'S"^.  — Il  se  présente  à 1 état  cristal- 
lisé et  à l’état  amorphe. 

Cristallisé,  il  existe  dans  la  nature  et  forme  le  minéral  connu 
sous  le  nom  de  stibine.  On  l’extrait  de  sa  gangue  par  voie  de  fu- 
sion, et  on  l’obtient  ainsi  en  masses  grises  formées  par  des  aiguilles 
brillantes,  douées  de  l’éclat  métallique. 

Amorphe,  il  constitue  le  précipité  orangé  que  l’hydrogène  sulfuré 
produit  dans  la  solution  du  chlorure  d’antimoine.  Ce  précipité 
n’est  point  soluble  dans  l’ammoniaque,  mais  il  se  dissout  dans  le 
sulfure  d’ammonium  et  dans  les  sulfures  alcalins. 

Le  sulfure  d’antimoine  est  réduit  par  l’hydrogène  à une  tempé- 
rature élevée  : il  se  forme  de  l’hydrogène  sulfuré  ; il  reste  de  l’an- 
timoine. 

Chauffé  à l’air,  le  sulfure  d’antimoine  s’oxyde  avec  formation  de 
gaz  sulfureux  et  d’oxyde  d’antimoine.  Le  résidu,  incomplètement 
grillé,  fond  au  rouge  et  se  prend,  par  le  refroidissement,  en  une 
masse  vitreuse  brune  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  verre  d anti- 
moine. —C’est  un  oxysulfure  impur,  qui  paraît  renfermer  le  com- 


Métanlimoniate 
de  potassium. 


Pyroantimoniate 
de  potassium. 


SULFURES  D’AlNTIMOLNE. 


On  en  connaît  deux,  savoir  : 

Le  sulfure  antimonieux  ou  sulfure  d’antimoine 


Sb^S» 


Le  sulfure  antimonique  ou  persulfure  d’antimoine Sb-S® 


posé  Sb^S’^O  = 
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On  désigne  sous  le  nom  de  kermès  un  sulfure  d’antimoine  amor- 
phe,  coloré  en  brun,  et  qui  renferme  à l’état  de  mélange  une  quan- 
tité variable  d’antimonite  sodique,  ainsi  que  des  traces  de  sulfure 
de  sodium.  On  l’obtient  en  faisant  bouillir  du  sulfure  d’antimoine, 
finement  pulvérisé  (1  partie),  avec  une  solution  de  carbonate  de 
sodium  (22,5  parties  de  cristaux  de  soude  dissous  dans  250  parties 
d’eau).  On  filtre  la  liqueur  bouillante  et  on  la  laisse  refroidir  à l’a- 
bri de  la  lumière.  Du  jour  au  lendemain,  elle  laisse  déposer  de 
beaux  flocons  d’un  brun  velouté,  qui  constituent  le  kermès. 

Dans  cette  opération,  le  carbonate  de  sodium  se  comporte  comme 
ferait  l’oxyde  de  sodium,  l’acide  carbonique  ne  prenant  aucune 
part  à la  réaction.  L’oxyde  de  sodium  donne  par  double  décomposi- 
tion, avec  une  portion  de  sulfure  d’antimoine  du  sulfure  de  so- 
dium et  de  l’oxyde  d’antimoine.  Le  sulfure  de  sodium  ainsi  formé 
dissout  du  sulfure  d’antimoine,  mais  il  en  dissout  plus  à chaud 
qu’à  froid,  de  telle  sorte  qu’une  partie  du  sulfure  d'antimoine 
se  dépose  par  le  refroidissement,  retenant  une  trace  du  sul- 
fure alcalin.  L’oxyde  d’antimoine  qui  a pris  naissance  en  même 
temps  se  dissout,  de  son  côté,  dans  la  liqueur  alcaline,  et  une  por- 
tion de  l’antimonite  ainsi  formé  se  dépose,  par  le  refroidissement, 
en  petits  cristaux  qu’on  trouve  mêlés  au  kermès. 

Les  eaux  mères  d’où  le  kermès  s’est  déposé  donnent,  par  l’acide 
chlorhydrique,  un  précipité  jaune  qu’on  nomme  soufre  doré  d'anli- 
moine.  C’est  du  persulfure  d'antimoine  impur. 

Sulfure  antinioniquc  (persulfure  d’antimoine)  Sb-S^.  — 
Lorsqu’on  met  en  digestion  du  sulfure  d’antimoine  Sb-S^,  fine- 
ment pulvérisé,  du  soufre  et  de  la  soude  caustique  (ou  un  mélange 
de  carbonate  de  sodium  et  de  chaux),  le  sulfure  d’antimoine  se 
dissout  peu  à peu  dans  la  liqueur,  en  fixant  du  soufre  et  en  se 
combinant  avec  le  sulfure  de  sodium  formé.  Le  produit  de  la  réac- 
tion est  un  sulfoantimoniate  de  sodium,  qui  se  dépose  en  beaux 
cristaux  du  sein  de  la  liqueur  concentrée. 

Sb^S»  -h  SNa^S  = 2SbS^Na- 

Persulfure  Sulfure  Sulfonntiinoniale 

d’antimoine.  de  sodium.  de  sodium. 

Ce  sulfoantimoniate,  qui  est  connu  sous  le  nom  de  sel  de  Sclilippe, 
renferme  9 molécules  d’eau  de  cri.stallisation.  II  correspond  au 
sulfarséniale  AsS’^K^  que  nous  avons  mentionné  plus  haut  (p.  19  i), 
et  au  phosphate  trisodique  PO‘Na^. 
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Il  est  soluble  dans  l’eau,  et  sa  solution  donne  avec  l’acide  chlor- 
hydrique un  dégagement  d'hydrogène  sulfuré  et  un  précipité  de 
persul fure  d’an t inioine . 

SSbS^Na^  -h  6I1G1  ==  GNaCl  + Sb^Ss  + 

Gcnéralités  sur  les  corps  simples  appartenant  à la  fa- 
mille de  l’azote.  — L’azote,  le  phosphore,  l’arsenic,  l’antimoine, 
que  nous  venons  d’étudier  et  auxquels  nous  pourrions  ajouter  le 
bismuth,  forment  un  groupe  de  corps  simples  unis  par  la  plus 
étroite  analogie.  Celle-ci  se  manifeste  par  la  composition  atomique 
de  leurs  composés.  Pour  nous  en  convaincre,  il  nous  suffira  de  con- 
sidérer ici  ces  composés  disposés  en  séries  et  groupés  en  tableau^ 


COMPOSÉS  HYDROGÉNÉS. 

ÂzH^ 

PhII3 

AslF 

SbH3 

Ammoniaque 

Hydrogène 

Hydrogène 

Hydrogène 

phosphore. 

arsénié. 

antimoniè. 

COMPOSÉS 

CHLORÉS. 

A.zCP 

PhCF 

AsCP 

SbCP 

Trichlorure 

Trichlorure 

Trichlorure 

Trichlorure 

d'azote. 

de  phosphore. 

d’arsenic. 

d’antimoine. 

— 

PbC13 

— 

SbC13 

Penlaclilorure 

Pentachlorure 

de  pliosphore. 

d’antimoine. 

COMPOSÉS 

OXYGÉNÉS, 

kz-0^ 

Ph203 

As2Q3 

Sb2Q5 

Anliydride 

Anhydride 

Anliydride 

Oxyde 

azoteux. 

phosphoreux. 

arsénieux. 

d’antimoine. 

Az"-05 

Ph-03 

As"05 

Sb^Os 

Anhydride 

Anhydride 

Anhydride 

Anhydride 

azotique. 

phosphoriquc. 

arséniquc. 

antimonique 

PhO^ll^ 

AsO^ll^ 

SbO^lF 

Acide 

Acide 

Hydrate  anlimonieux 

phosphoreux. 

arsénieux. 

normal. 

AzOni 

— 

— 

SbO.OlI 

Acide 

azoteux. 

Hydrate 

d’antimonylc. 

PhOHP 

AsOHP 

— 

Acide 

Acide 

01 

thophosphorique. 

orthoarsénique. 

wiirtTZ. 
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Plf-OnF  As^O’H^  Sb^O^H^ 


Acide 

pyrophosphorique. 


Acide 

pyroarsénique. 


Acide 

pyroanlimonique 


AzO-H  PhO'-H 

Acide  Acide 

azotique.  métapliosiihorique. 


AsO^H  SbO-H 

Acide  Acide 

métarsénique.  * mètantimonique. 


Si  Panalogie  entre  l’azote  et  le  phosphore  était  complète,  il  de- 
vrait exister  un  acide  orthoazotiqiie  AzO^U^  = AzO^H  + H-0  corres- 
pondant à l’acide  phosphorique  ordinaire  ou  orthophosphorique. 

On  ne  connaît  pas  cet  acide  à l’état  d’hydrate  défini.  Mais  il  existe 

/// 

des  azotates  qui  en  dérivent.  Le  sous-azotate  de  bismuth  AzO^Bi 
peut  être  envisagé  comme  un  sel  de  cet  acide  orthoazotique,  sel  dans 
lequel  le  métal  triatomique  bismuth  serait  substitué  aux  o atomes 
d’hydrogène  dans  AzO^lP. 


BORE 

Bo  = 11 

Découvert  par  Gay-Lussac  et  Thénard  en  1808. 

Le  bore  est  le  radical  de  l’acide  borique.  Il  existe  à l’état  amor- 
phe et  à l’état  cristallin. 

Préparation.  1“  Bore  amorphe.  — On  décompose  au  rouge 
l’anhydride  borique  par  le  sodium,  et  l’on  reprend  la  masse  refroi- 
die par  l’eau  acidulée  d’acide  chlorhydrique.  On  dissout  ainsi  le 
borate  de  sodium  qui  s’est  formé  et  on  obtient,  comme  résidu,  une 
poudre  foncée  qui  est  le  bore  amorphe. 

2Bo205  H-  oNa^  = SBoO’-Na^  -f  Bo- 

Anhydride  Sodium.  Borate 

borique.  de  sodium. 

2“  Bore  cristallisé.  — On  fond  l’anhydride  borique  avec  de 
l’aluminium  : une  partie  de  ce  métal,  réduisant  l’anhydride  bo- 
rique, s’oxyde,  une  autre  partie  dissout  le  bore  mis  en  liberté  et 
l’abandonne  sous  forme  de  cristaux  lorsqu’il  se  solidifie  par  le  re- 
froidissement. (11.  Sainte-Claire  Deville.) 

Af^  + Bo‘-^0-  = Af^O'>  H-  Bû'-î 

Propriétés  du  bore.  — Amorphe,  il  forme  une  poudre  d’un 
brun  foncé  ou  d’un  brun  tirant  sur  le  vert.  Il  est  infusible.  Chauffé 
à 300^  à l’air,  il  brCde  en  se  convertissant  en  anhydride  borique. 
Dans  l’oxygène,  celte  combustion  est  très-vive.  Le  bore  amorphe 
possède  pour  l’azote  une  affinité  singulière.  Au  rouge,  il  absorbe 
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ce  gaz  en  formant  de  l’azoture  de  bore  BoAz.  Chauffé  au  rouge 
obscur  dans  une  atmosphère  de  bioxyde  d’azote,  il  brûle  et  se  con- 
vertit en  un  mélange  d’anhydride  borique  et  d’azoture  de  bore. 
(Wôhler  et  Deville.) 

Cristallisé,  le  bore  se  présente  en  cristaux  appartenant  au  sys- 
tème de  l’octaèdre  à base  carrée.  (Sella.)  Dans  cet  état,  il  est  presque 
aussi  dur  que  le  diamant;  il  raye  le  rubis.  La  couleur  de  ses  cris- 
taux varie  du  jaune  au  rouge  grenat  foncé;  quelquefois  ils  parais- 
sent noirs.  Ils  présentent  une  densité  de  2,63. 

Le  bore  cristallisé  résiste  énergiquement  à l’oxydation,  soit  qu’on 
le  chauffe  dans  l’oxygène,  soit  même  qu’on  le  fonde  avec  du  nitrate 
de  potassium.  Il  agit,  au  rouge  vif,  sur  le  bisulfate  de  potassium, 
la  soude  ou  le  carbonate  de  sodium.  Il  brûle  dans  le  chlore,  au  rouge. 

CHLORURE  DE  BORE. 

BoCl* 

Découvert  par  Berzelius. 

Préparation.  — Pour  préparer  ce  corps,  MM.  Wôhler  et  Deville 
chauffent  du  bore  amorphe  parfaitement  sec  dans  un  courant  de 
gaz  chlore,  et  dirigent  la  vapeur  de  chlorure  de  bore  formé  dans  un 
tube  fortement  refroidi  à l’aide  d’un  mélange  de  glace  et  de  sel. 

Propriétés.  — A l’état  de  pureté,  le  chlorure  de  bore  est  un 
liquide  incolore  mobile,  fortement  réfringent,  bouillant  à 4-17°.  Il 
répand  des  fumées  blanches  à l’air  et  est  très-facilement  décomposé 
par  l’eau  avec  formation  d’acide  borique  et  d'acide  chlorhydrique- 

BoCl°  -I-  3H20  = 5IIC1  Bo(01I)5 

FLUORURE  DE  BORE. 

BoFP 


Densité  rapportée  à l’air 2,31 

Densité  rapportée  à l’hydrogène 34 


Découvert  par  Gay-Lussac  et  Thénard  en  1810. 

Préparation.  — On  chauffe  dans  un  ballon  de  verre  un  mé- 
lange intime  d’une  partie  d’anhydriTle  borique  et  de  2 parties  de 
fluorure  de  calcium  en  poudre  avec  12  parties  d’acide  sulfurique 
concentré.  On  recueille  le  gaz  qui  se  dégage  sur  la  cuve  à mercure. 

3CaF12  4-  Bo^O°  -h  SSOML^  = SSO^Ca  + SH^O  2BoF13 

Fluorure  Anhydride  Acide  Sulfate  Fluorure 

de  calcium.  borique,  sulfurique.  de  calcium.  de  bore. 
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Propriétés.  — Le  fluorure  de  bore  est  un  gaz  incolore,  doué 
d’une  odeur  suffocante.  Il  répand  à l’air  des  fumées  très-abon- 
dantes. Il  est  excessivement  soluble  dans  l’eau,  qui  en  absorbe  en- 
viron 800  fois  son  volume.  Telle  est  son  affinité  pour  ce  liquide 
qu’il  charbonne  le  papier  et  les  corps  organiques  analogues,  aux- 
quels il  enlève  les  éléments  de  l’eau.  Au  reste,  le  fluorure  de  bore 
exerce  sur  l’eau  une  action  décomposante.  Lorsqu’on  refroidit  à 0“ 
la  solution  aqueuse  saturée  à la  température  ordinaire,  elle  laisse 
déposer  des  cristaux  d’acide  borique  et  il  reste  un  liquide  très- 
acide  qu’on  désigne  sous  le  nom  d'acide  hydrofliioborique  et  dont  la 
composition  est  exprimée  par  la  formule 

BoFl^Il  = BoFl'',HFl 

ACIDE  BORIQUE. 

BoG'lI’ 

Découvert  par  Homberg  en  1702. 

État  naturel  et  préparation.  — On  le  trouve  dans  la  nature 
à l’état  libre,  dans  les  cratères  de  certains  volcans.  Il  existe  en  dis- 
solution dans  les  lagoni  de  Monte-Rotondo,  en  Toscane.  Ce  sont  de 
petits  lacs  boueux  traversés  par  les  émanations  gazeuses  que  vo- 
missent les  fissures  d’un  sol  volcanique.  Ces  émanations  {suffioni) 
entraînent  des  traces  sensibles  d’acide  borique,  qui  se  dissolvent 
dans  l’eau  des  lagoni.  Évaporée,  cette  eau  fournit  l’acide  borique. 

Dans  les  laboratoires,  on  prépare  l’acide  borique  en  décomposant 
une  solution  bouillante  et  concentrée  de  borax  (biboratede  sodium) 
par  l’acide  sulfurique  étendu.  On  ajoute  ce  dernier  par  petites  por- 
tions, jusqu’à  ce  qu’un  papier  de  tournesol  soit  fortement  rougi; 
puis  on  laisse  refroidir  la  liqueur  : l’acide  borique  cristallise  par  le 
refroidissement. 

Propriétés.— A l'état  de  pureté,  cet  acide  se  présente  en  écail- 
les nacrées  un  peu  grasses  au  loucher.  Il  exige,  pour  se  dissoudre, 
25  parties  d’eau  à 18°.  Il  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau 
bouillante.  Celte  solution  est  l^iblement  acide  et  colore  le  tournesol 
en  rouge  vineux,  à froid,  et  le  curcuma  en  brun.  L’acide  borique 
se  dissout  dans  l’alcool.  Enflammée,  la  solution  alcoolique  brûle 
avec  une  flamme  verte. 

Lorsqu’on  chauffe  l’acide  borique  dans  un  creuset  de  platine  à 
une  température  voisine  du  rouge,  il  perd  toute  son  eau,  fond  et  se 


SILICIUM.  2i{ 

prend,  par  le  refroidissement,  en  un  verre  transparent  : c’est  l’an- 
hydride borique. 

2I^oOMI'’  =:  Bo-Q5  + 3II20 

Acide  Anhydride 

borique.  borique. 

Ce  corps  dissout,  à la  température  rouge,  un  grand  nombre  de 
substances  solides,  principalement  des  oxydes  métalliques  ; il  donne 

alors,  en  se  refroidissant,  des  masses  vitreuses  diversement  co- 
lorées. 

L anhydride  borique  n’est  point  décomposé  par  le  charbon  à la 
température  rouge.  Mais  si  l’on  fait  passer  un  courant  de  chlore  sur 
un  mélange  intime  d’anliydride  borique  et  de  charbon  chauffé  au 
rouge  vif  dans  un  tube  de  porcelaine,  il  se  forme  du  chlorure  de 
bore  et  de  l’oxyde  de  carbone.  (Dumas.) 

Bo-O-’  -J-  3G  + 3C1-  — 2BoC15  -j-  3CO 


SILICIUM 

Si  = 28 

Découvert  pnr  Berzclius  en  1323. 

Comme  le  bore,  le  silicium  existe  à l'état  amorphe  et  à l’état  cris- 
tallisé. 

Prépar.'Kîon.  1"  Silicimn  amorphe.  - Oh  chauffe  du  nuosilicale 
de  sodium  bien  sec  avec  la  moiliii  de  son  poids  de  sodium  mélalliqiie  • 
Il  se  forme  du  nuoriirc  de  sodium  et  le  silicium  est  mis  en  liberté.' 

2Na=  = fiVrfi  + Si 


Na2F12,SiFP‘ 

Fiuosilicale 
de  sodium. 


GWl 

Fluoiiire 
de  sodium. 


Après  le  refroidissement,  on  épuise  la  masse  par  l’eau  froide 
puis  par  l’eau  chaude  : il  reste  une  poudre  brune 
2»  Silicium  cristallise.  - MM.  Deville  et  Caron  l’ol.tienncnt 
jetant  dans  un  creuset  rouge  un  mélange  de  5 parties  de'lïboiifife 
double  de  potassium  et  de  silicium  (nuosilicatc  de  poUSminV 
4 parties  de  zinc  grenaillé  et  de  1 partie  de  sodium.  Il' se  formé 
fluorure  de  sodium,  et  le  silicium,  mis  en  liberté,  se  dissout '’clah s 
le  zinc.  Par  le  refroidissement,  il  s’en  sépare,  et  on  I isolé  eh  dis- 
solvant le  culot  dezinc  dansl’acide  chlorhydriquë  tdé  silicimiï'fôsLé 
sous  forme  de  lamelles  ou  d’aiguilles  brillaiUes,'!;Ces  mstiux'.M’un 

12. 
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gris  d’acier  forxcé  et  doués  de  l’éclat  métallique,  sont  formés  par 
des  chapelets  d’octaèdres  réguliers. 

Propriétés  du  silicium.  — A l’état  amorp/te,  le  silicium  est  une 
poudre  brune,  insoluble  dans  l’eau,  plus  dense  qu’elle,  et  qui  tache 
fortement  les  doigts.  Lorsqu’on  le  chauffe  à l’air,  il  s’enflamme  et 
brûle  avec  un  vif  éclat  en  se  convertissant  en  acide  silicique  an- 
hydre SiO'^. 

A l’état  aistallisé,  le  silicium  présente  une  densité  de  2.49.  On 
peut  le  chauffer  au  rouge  dans  le  gaz  oxygène  sans  qu’il  s’enflamme  ; 
mais,  lorsqu’on  le  calcine  avec  du  carbonate  de  potassium,  il  le 
décompose  avec  une  vive  émission  de  lumière,  en  formant  du 
silicate  de  potassium  et  en  mettant  du  carbone  en  liberté.  Le  sili- 
cium cristallisé  résiste  à l’action  oxydante  du  nitrate  et  du  chlo- 
rate de  potassium,  mais  il  se  dissout  lentement  dans  une  solution 
bouillante  de  potasse , en  dégageant  de  l’hydrogène  : il  se  forme 
du  silicate  de  potassium.  Chauffé  au  rouge  obscur  dans  un  courant 
de  chlore,  il  brûle  et  se  convertit  en  chlorure  de  silicium  SiCl‘‘ 

HYDROGÈNE  SILICIÉ. 

Découvert  par  MM.  Wœhler  et  Buff  en  1857. 

Foimule  probable  SiH*. 

Préparation. — On  introduit  du  siliciure  de  magnésium  (*)  dans 
un  petit  flacon  à 2 tubulures,  que  l’on  remplit  ensuite  entièrement 
avec  de  l’eau  bouillie.  Dans  une  des  tubulures  du  flacon,  on  engage 
un  tube  à entonnoir,  dans  l’autre  un  tube  de  dégagement  qui  plonge 
dans  la  cuve  à eau,  et  cj[ui  se  trouve  lui-même  entièrement  rempli 
d’eau,  de  manière  qu’il  ne  reste  plus  une  seule  bulle  d’air  dans  tout 
l’appareil.  On  verse  ensuite  de  l’acide  chlorhydrique  concentré  par 
le  tube  à entonnoir.  Cet  acide  attaque  immédiatement  le  siliciure  de 
magnésium,  de  manière  à former  du  chlorure  de  magnésium  qui 
se  dissout  et  de  l’hydrogène  silicié  qui  se  dégage,  et  qu’on  recueille 
dans  des  éprouvettes  remplies  d’eau  bouillie. 

Propriétés.  — Le  gaz  ainsi  obtenu  n’est  pas  de  l’hydrogène  sili- 
cié pur  : il  renferme  un  excès  d’hydrogène.  11  est  incolore,  inso- 
luble dans  l’eau  privée  d’air.  L’eau  aérée  l’oxyde. 

(*)  M.  Wœhler  prépare  ce  siliciure  de  magnésium  en  fondant  dans  un  creuset 
40  parties  de  chlorure  de  magnésium,  55  parties  de  fluorure  double  de  silicium 
et  de  sodium,  10  parties  de  chlorure  de  sodium,  ces  sels  étant  préalablement 
mélangés  avec  10  parties  de  sodium  en  menus  fragments. 
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Expérience.  Je  fais  arriver  à la  surface  de  l’eau  quelques  bulles 
d'hydrogène  silicié.  Chacune  d’elles  s’enflamme  en  crevant,  et  brûle 
avec  un  vif  éclat  et  une  petite  explosion,  en  formant  des  fumées 
blanches  d’acide  silicique.  Ces  fumées  s’élèvent  et  tourbillonnent 
dans  l’air  en  formant  des  anneaux  souvent  colorés  en  brun  par  du 
silicium  mis  en  liberté. 

La  combustion  incomplète  de  l’hydrogène  silicié  donne  lieu,  en 
effet,  à un  dépôt  brun  de  silicium  amorphe.  Au  rouge,  l’hydrogène 
silicié  est  décomposé  en  silicium  et  en  hydrogène. 


CHLORURE  DE  SILICIUM. 

SiCO 

Ce  composé  prend  naissance  lorsqu’on  chauffe  du  silicium  au 
rouge  obscur  dans  un  courant  de  chlore,  ou  lorsqu’on  dirige  un 
courant  de  ce  gaz  à travers  un  mélange  incandescent  de  silice  et  de 
charbon. 

SiO"  + G2  q-  CP  = SiCP  -f  2CO 

Anhydride  Chlorure  Oxyde 

silicique.  de  silicium.  de  carbone. 

Préparation.  — On  fait  un  mélange  intime  d’acide  silicique  (ob- 
tenu par  précipitation),  de  noir  de  fumée  et  d’huile.  On  introduit  la 
pâte  façonnée  en  petites  boules  dans  un  creuset  qu’on  lute  et  qu’on 
porte  ensuite  au  rouge.  On  place  ensuite  les  boules  dans  un  tube  de 
porcelaine  ou  dans  une  cornue  de  grès  [fig.  75)  qu’on  chauffe  au 
rouge  vif,  en  même  temps  qu’on  y dirige  un  courant  de  chlore  des- 
séché avec  soin.  Le  chlorure  de  silicium  et  l’oxyde  de  carbone  for- 
més sont  dirigés  dans  deux  tubes  en  U fortement  refroidis  à l’aide 
d’un  mélange  réfrigérant.  Le  premier  s’y  condense. 

Propriétés.  — Le  chlorure  de  silicium  est  un  liquide  incolore,, 
très-volatil,  doué  d’une  odeur  irritante.  11  répand  des  fumées  blan- 
ches à l’air.  Sa  densité  est  égale  à 1 ,52.  Il  bout  à 59°. 

Projeté  dans  l’eau,  il  la  décompose  immédiatement  en  formant 
de  l’acide  silicique  et  de  l’acide  chlorhydrique.  Une  partie  de  l’acide 
silicique  se  précipite  sous  forme  de  gelée,  une  autre  partie  reste  en 
dissolution.  C’estpeut-ôlre  l’hydrate  qui  correspond  au  tétrachlorure. 

SiCP  -h  4IP0  41IC1  + Si(01IP 

Tétraclilorure  Ti'irahydr.ite 

de  silicium,  de  silicium. 


Fiy.  75. 

Tout  récemment,  M.  Friedel  a découvert  un  iodureSi-F  très-remar- 
quable, parce  qu’il  appartient  à une  série  nouvelle. 

FLUORURE  DE  SILICIUM. 

SiFU 


Dcnsilê  rapportée  à l'air 5,6 

Dcnsilê  rapportée  à l'iiyclrogéne 52 


Préparat'on.  — On  introduit  dans  un  ballon  de  verre  [fig.  76) 
un  mélange  intime  de  sable  siliceux  et  de  Huorure  de  calcium  (spath 
lluor)  finement  pulvérisé;  on  ajoute  une  quanlité  d’acide  siilfu- 
rique  suffisante  pour  réduire  le  tout  en  une  bouillie  claire  et  l’on 
chauffe  doucement  : il  se  dégage  un  gaz  qu’on  recueille  sur  la  cuve 
à mercure. 

2CaFf-^  -h  2S0'dl2  + SiO’^  = 2SO^Ca  -}-  SiFl*  -h  2IP0 

Fhionirc  Acide  Anhydride  Sulfate  Fluorure 

de  calcium.  sulluriquc.  silicique.  calciiiuc.  de  silicium.  j 

Propriétés.  — Le  gaz  fiuorure  de  silicium  est  incolore,  doué 
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Il  existe  un  tétrabromure  de  silicium  SiBr^  et  un  tétra-iodure  de 
silicium  Sil'^  qui  correspondent  au  chlorure  qui  vient  d’être  décrit. 
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d’une  odeur  suffocante.  Il  répand  des  fumées  blanches  à l’air.  Il  se 
liquéfie  à une  très-basse  température  et  sous  une  forte  pression.  Au 


Fig.  76. 


contact  de  l’eau,  il  se  décompose  en  hydrate  silicique,  qui  se  sépare 
sous  forme  de  flocons  gélatineux,  et  en  acide  hydrofluosilicique. 


SSiFl^  4-  SII^O 

Fluorure 
de  silicium. 


= 2[H"Fl^SiFl^J 

Acide 

hydrolluosilicique. 


-h  Si0"[l2 

.Acide  silicique 
dihydraté. 


Acide  hydrofluosilicique.  — En  solution  saturée,  c’est  un  li- 
quide très-acide,  qui  fume  à l’air,  et  qui  s’évapore  lentement  à.  40" 
dans  un  creuset  de  platine  sans  laisser  de  résidu. 

Pour.le  préparer  dans  cet  état,  on  fait  arriver  le  gaz  fluorure  de 
silicium  dans  un  vase  renfermant  du  mercure  et  de  l’eau.  Le  tube 
qui  amène  le  gaz  plonge  sous  le  mercure,  de  telle  sorte  que  le 
fluorure  de  silicium  n’arrive  au  contact  de  l'eau  qu’au-dessus  de  la 
surface  du  mercure.  Cette  précaution  a pour  but  d’empêcher  l’ob- 
struction du  tube  par  la  silice  gélatineuse  qui  se  dépose. 

L acide  hydrofluosilicique  est  employé  comme  réactif  dans  les  la- 
boratoires. Il  précipite  les  sels  de  potasse  et  de  soude,  de  manière 
à former  des  fluosilicates  R^Fl^SiFl^  insolubles. 


ANHYDRIDE  ET  ACIDES  SILICIQUES. 

État  naturel.  — L’anhydride  silicique  ou  acide  silicique  an- 
liydre  SiO-  est  très-répandu  dans  la  nature.  A l’état  cristallisé,  il 
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Fig.  77. 


constitue  les  différentes  variétés  de  quartz.  A l’état  amorphe,  il 
forme  les  agates,  calcédoines,  cornalines,  silex,  etc.;  à l’état  grenu 
on  le  trouve  dans  les  grès  et  dans  les  sables  qui  pro- 
viennent de  leur  désagrégation  : il  y est  souvent 
mélangé  avec  des  quantités  variables  d’alumine  et 
d’oxyde  de  fer. 

Le  cristal  de  roche  est  l’anhydride  silicique  pur. 

Il  se  présente  en  prismes  à 6 pans  terminés  par  des 
pyramides  à 6 faces  [fig.  77). 

A l’état  d’hydrate,  la  silice  existe  dans  divers  mi- 
néraux tels  que  Topale,  l’hydrophane.  On  la  ren- 
contre aussi  sous  forme  de  dépôts  pulvérulents.  Elle 
se  trouve  en  dissolution  dans  un  grand  nombre 
d’eaux  courantes,  et,  en  assez  forte  proportion,  dans  les  eaux 
chaudes  des  geysirs  d’Islande. 

Propriétés.  — Infusible  au  feu  de  forge,  le  quartz  subit  la  fu- 
sion visqueuse,  lorsqu’on  l’expose  à la  haute  température  du  cha- 
lumeau à gaz  hydrogène  et  oxygène.  Ni  le  charbon  ni  le  potassium 
ne  sont  capables  de  lui  enlever  l’oxygène,  même  aux  plus  hautes 
températures.  Il  est  inattaquable  par  les  acides,  à l’exception  de 
l’acide  fïuorhydrique.  Les  solutions  alcalines  l’attaquent  à peine  à la 
température  de  l’ébullition.  Les  variétés  amorphes  de  silice,  telles 
que  le  silex,  ainsi  que  l’opale  qui  est  de  la  silice  hydratée,  se  dis- 
solvent plus  facilement  dans  les  lessives  alcalines  bouillantes. 

Toutes  les  variétés  de  silice,  lorsqu’on  les  chauffe  au  rouge  avec 
des  alcalis  ou  des  carbonates  alcalins , s’y  combinent  pour  former 
des  silicates  qui  entrent  en  fusion  à une  température  élevée  et  se 
prennent  par  le  refroidissement  en  une  masse  vitreuse.  Le  silicate 
de  potassium  ou  verre  soluble  constitue  une  masse  transparente  so- 
luble dans  l’eau.  Lorsqu’on  ajoute  de  l’acide  chlorhydrique  à cette 
solution,  il  se  forme  du  chlorure  de  potassium,  et  l’acide  silicique 
se  précipite  à l’état  d’une  masse  gélatineuse,  qui  n’est  point  inso- 
luble dans  l’eau.  On  peut  obtenir  une  solution  aqueuse  d’acide  sili- 
cique. 

Expérience.  J’ajoute  de  l’acide  chlorhydrique  à une  solution 
étendue  de  silicate  de  potassium.  La  liqueur  demeure  transpa- 
rente; elle  renferme  l’acide  silicique.  Je  verse  cette  solution  sur  un 
tambour  dont  la  base  est  formée  par  une  membrane  perméable,  et 
qui  plonge  dans  un  vase  rempli  d’eau  pure.  Le  chlorure  de  potas- 
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sium  va  passer  peu  à peu  à travers  la  membrane,  comme  font  tous 
les  corps  crisLallisés,  et  l’acide  silicique  reste  dans  le  tambour  à 
1 état  de  solution,  comme  font  tous  les  corps  amorphes  et  solubles 
dans  1 eau.  Graham  a donné  le  nom  de  dialijse  à cette  séparation 
qu  etfectuent  certaines  membranes,  perméables  aux  solutions  des 
corps  cristallisés,  qu’il  nomme  cristalloïdes,  imperméables  aux 
solutions  des  corps  amorphes,  qu’il  nomme  colloïdes.  Ces  expé- 
riences offrent  une  haute  importance. 

L’acide  silicique  qui  reste  ainsi  en  solution  dans  l’eau  constitue 
probablement  l’acide  silicique  normal  SiO^Il^  = SiO^  4-  21PO. 

Cet  hydrate  n est  pas  connu  à 1 état  de  pureté.  Ebelmen  a décrit 
un  hydrate  SiO^iP  qui  constitue  en  quelque  sorte  un  premier  anhv- 
dride  silicique. 


smi^  — 

H«0 

Acide  silicique 

1°''  Anhydride 

normal. 

silicique. 

SiO^H^  — 

2IPO 

— Siü2 

Acide  silicique 

2“  Anhydride 

normal. 

silicique. 

Il  existe  d autres  hydrates  siliciques  à composition  plus  complexe. 

Usages.  La  silice  est  très-employée  sous  ses  diverses  formes. 
Le  quartz  cristallisé  sert  à la  confection  de  divers  objets  d’ornement 
et  des  verres  de  lunelfee,  en  optique.  La  calcédoine,  l’onyx,  l’opale,’ 
sont  recherchés  par  les  lapidaires  et  les  graveurs.  L’agate  très-dure 
sert  a la  confection  des  mortiers,  etc.  On  connaît  l’usage  des  grès 
pour  les  construcOons  et  le  pavage,  des  meules  à aiguiser,  des  sables 

pour  la  préparation  des  mortiers,  la  fabrication  du  verre  et  des 
poteries^ 

CARBONE 

C = 12 

État  naturel  et  variétés.  — Le  carbone  des  chimistes  est 
le  charbon  pur.  Tout  le  monde  connaît  cette  substance  noire,  friable 
légère,  absolument  fixe,  inaltérable  à l’air  à la  température  ordi- 
naire, mais  combustible  lorsqu’on  la  chauffe  à l’air,  substance  qui 
résulte  de  la  calcination  en  vase  clos  des  matières  organiques  et 
principalement  du  bois.  Mais  il  s’en  faut  que  le  carbone  revête  tou- 
jours ces  caractères.  La  nature  nous  offre  ce  corps  à des  états  si 
divers,  et  l’art  nous  le  procure  sous  des  formes  si  distinctes  qu’il 
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est  impossible  d’appliquer  une  description  générale  à toutes  les 
variétés  connues  de  carbone.  Quoi  de  plus  différent,  en  effet,  sous 
le  rapport  de  l’aspect  et  des  propriétés  physiques  que  la  suie  que 
laisse  déposer  une  flamme  qui  fume,  ou  le  charbon  de  bois  léger, 
poreux,  opaque,  et  cette  substance  dure,  dense,  transparente  que 
nous  trouvons  dans  la  nature  sous  forme  de  diamant.  Et  pourtant 
ces  corps  sont  constitués  essentiellement  par  une  seule  et  même 
substance,  le  carbone  : ils  se  rapprochent  par  cette  propriété 
fondamentale  de  brûler  dans  Toxygène,  à une  haute  température, 
pour  former  du  gaz  carbonique. 

Parmi  les  diverses  formes  que  peut  affecter  le  carbone  et  qui 
offrent  un  des  exemples  les  plus  curieux  de  dimorphisme,  nous 
décrirons  les  suivantes  : 

Diamant.  C’est  le  plus  dur  de  tous  les  corps  ; il  raye  tous  les  au- 
tres. Pour  le  tailler  on  l’use  avec  sa  propre  poussière. 

On  le  trouve  dans  la  nature  à l’état  cristallisé.  11  affecte  les  formes 
de  l’octaèdre  régulier  et  des  modifications  qui  en  dérivent,  et  parmi 
lesquelles  il  faut  remarquer  les  solides  à vingt-quatre  et  à quarante- 
huit  faces.  Le  plus  souvent  les  faces  sont  courbes  {ficj.  78). 


Fig.  78. 

La  densité  du  diamant  est  comprise  entre  5,50  et  5,55.  Il  est 
mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité  ; il  réfracte  et 
disperse  fortement  la  lumière.  S’appuyant  sur  ce  fait,  Nenton 
soupçonna  le  premier  sa  nature  combustible.  Cette  propriété  fut 
constatée  pour  la  première  fois  en  1694,  à Florence.  Les  académi- 
ciens del  Cimento  ont  brûlé  un  diamant  en  l’exposant  au  foyer  d’un 
miroir  concave.  Lavoisier  et  II.  Davy  répétèrent  cette  expérience  de- 
meurée célèbre. 

Exposé,  dans  le  vide,  à la  température  élevée  qui  se  produit  entre 
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les  deux  cônes  de  cliarbon  d’une  pile,  le  diamant  se  boursoune,  noir- 
cit et  se  convertit  en  une  substance  analogue  au  coke  (Jacquelain). 

Graphite  ou  plombaghie.  On  nomme  ainsi  un  carbone  cristallin, 
dense,  qu  on  rencontre  dans  les  terrains  primitifs,  sous  forme  de 
masses  leuilletées  brillantes,  d’un  gris  d acier.  Le  graphite  se  pré- 
sente quelquefois  en  lamelles  hexagonales.  On  peut  le  rayer  avec 
1 ongle.  11  laisse  sur  le  papier  une  trace  noire  Sa  densité  est  égale 
à 2,2.  Il  conduit  bien  la  chaleur  et  l’électricité.  Il  ne  brûle  qu’à  une 
température  très-éievée.  Il  renferme  ordinairement!  à 2 pour  100 
de  matières  étrangères. 

On  I a obtenu  artificiellement.  La  fonte  de  fer  possède  la  propriété 
de  dissoudre  du  charbon  à une  très-haute  température  et  de  l’aban- 
donner par  le  refroidissement  sous  forme  *de  paillettes  hexagonales 
qui  sont  du  graphite. 

La  plombagine  sert  à la  fabrication  des  crayons.  On  la  nomme 
mine  de  plomb. 

Il  existe  d autres -variétés  de  charbon  naturel,  mais  elles  sont 
loin  d’offrir  le  degré  de  pureté  du  diamant  ou  même  du  graphite. 
Ce  sont  ; 

h antlu acite.,  variété  de  charbon  dur  et  compacte  renfermant  8 à 
10  pour  lOO  de  matières  terreuses. 

La  houille  ou  charbon  de  terre,  d’un  noir  brillant,  fortement  im- 
prégnée de  matières  bitumineuses  et  de  matières  terreuses.  Elle 
provient  de  la  décomposition  lente  de  végétaux  enfouis  dans  le  sol,  à 
des  époques  géologiques  antérieures.  Cette  origine  est  marquée  par 
les  empreintes  de  leuilles,  de  tiges,  de  fruits  qu’on  découvre  sur  cer- 
tains échantillons  de  houille.  Celle-ci  ne  renferme  que  de  75  à 88 
pour  100  de  carbone.  Lorsqu’on  la  calcine  en  vase  clos,  elle  laisse 
dégager,  d’une  part,  des  gaz  combustibles,  et,  de  l’autre,  des  pro- 
duits condensables  sous  forme  liquide  et  qui  se  parlagent  en  deux 
couches.  L’une  est  aqueuse  et  ammoniacale,  l’autre  est  formée  par 
du  goudron.  Le  résidu  de  la  calcination  de  la  houille  porte  le  nom 
de  coke.  Les  parois  intérieures  des  cylindres  de  fonte  où  l’on  distille 
la  houille  se  revêtent  d’une  couche  compacte  d’un  charbon  gris, 
dense,  dur,  sonore,  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité! 
C’est  le  charbon  des  cornues  à gaz.  Il  provient  de  la  décomposition 
ignée  de  carbures  d’hydrogène  riches  en  carbone,  carbures  que  la 
houille  laisse  dégager  pendant  la  calcination. 

On  distingue  les  houilles  grasses,  à longue  llannnc,  qui  se  ramol- 
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lissent  en  brûlant  des  houilles  sèches,  à courte  flamme,  qui  produi- 
sent moins  de  chaleur  que  les  premières. 

On  désigne  sous  le  nom  de  lignite  un  combustible  minéral  moins 
carbonisé  et  plus  impur  que  la  houille,  et  que  l’on  trouve  à la  base 
des  terrains  tertiaires.  Le  jais  naturel,  que  l’on  emploie  pour  la  con- 
fection d’objets  d’ornements,  est  une  variété  de  lignite. 

Parmi  les  charbons  artificiels,  nous  citerons,  indépendamment 
du  coke,  le  charbon  de  bois,  que  tout  le  monde  connaît,  le  noir 
de  tumée  et  le  charbon  animal. 

Charbon  de  bois.  Le  bois  carbonisé  en  vase  clos  laisse  un  résidu 
qui  est  le  charbon  ordinaire.  On  le  prépare,  en  grand , par  deux 
procédés,  la  carbonisation  en  meules  qm  s’exécute  dans  les  forêts, 
et  la  distillation  en  vase  clos.  Le  charbon  de  bois  est  amorphe,  cas- 
sant, sonore,  mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité. 
Sa  densité  ne  dépasse  pas  1,57.  Il  est  d’autant  plus  combustible 
qu’il  est  plus  léger.  Sa  combustion  laisse  de  1 à 2 pour  100  de 
cendres  principalement  formées  par  des  sels  minéraux,  parmi  les- 
quels les  plus  abondants  sont  les  carbonates  de  calcium  et  de  po- 
tassium. 

Le  noir  de  fumée  provient  de  la  combustion  incomplète  des  corps 
organiques  riches  en  carbone.  Mettez  le  feu  à de  la  résine  ou  à du 
suif,  ces  corps  répandront  en  brûlant  une  fumée  épaisse.  Elle  est 
formée  par  des  particules  de  charbon  qui  ont  échappé  à la  combus- 
tion. Dans  les  arts  on  se  procure  le  noir  de  fumée  en  brûlant  des 
résines  dans  une  marmite  de  fonte  G chauffée  par  un  foyer  E.  ün 
allume  les  vapeurs  qu’émet  la  résine  et  l’on  dirige  la  fumée  dans  une 
chambre  A.  dont  les  parois  sont  revêtues  de  toiles.  Le  noir  de  fumée 
se  dépose  sur  ces  toiles,  l’our  l’en  détacher,  on  fait  descendre  le 
cône  D qui  sert  de  racloir  [fig.  79).  Le  noir  de  fumée  n’est  point  du 
carbone  pur.  11  renferme  des  matières  goudronneuses  dont  on  le 
'^débarrasse  en  le  calcinant  dans  un  creuset  couvert.  11  entre  dans  la 
composition  de  l’encre  d’imprimerie. 

Le  charbon  animal  est  le  produit  de  la  calcination  en  vase  clos 
des  matières  animales,  telles  que  le  sang,  les  débris  de  peau,  la 
corne,  les  os.  Le  charbon  d’os  ou  noir  d’ivoire  renferme  les  sels  cal- 
caires, phosphate  et  carbonate,  qui  forment  la  base  du  tissu  osseux. 
Le  charbon  y est  disséminé  dans  une  masse  poreuse.  On  peut  en 
extraire  le  phosphate  et  le  carbonate  de  chaux  en  traitant  le  noir 
d’os  par  l’acide  chlorhydrique  étendu  d’eau  qui  dissout  les  sels  cal- 
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constitue 


Faculté  d absorption  du  charbon.  — Les  charbons  amorphes 
et  poreux,  dont  nous  venons  de  décrire  diverses  variétés,  possèdent 
la  propriété  d’absorber  et  de  retenir  dans  leurs  pores  des  gaz  des 
liquides  et  des  corps  solides.  C’est  à cette  faculté  d’absorption  que 
se  rattachent  les  propriétés  décolorantes  et  désinfectantes  du  char- 
bon, propriétés  dont  on  tire  un  si  grand  parti. 

Expérience.  Je  plonge  clans  la  cuve  à mercure  un  charbon  incan- 


220  LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

descent,  et,  lorsqu’il  est  refroidi  à l’abri  du  contact  de  1 air,  je  le 
fais  monter  dans  une  éprouvelte  remplie  de  gaz  ammoniac  ou  de 
iaz  chlorhydrique.  Aussitôt  le  gaz  est  absorbé  et  le  mercure  s eleve 
dans  l’éprouvette,  qu’il  remplit  entièrement. 

Le  tableau  suivant,  dressé  par  ïli.  de  Saussure,  indiciue  les  quau- 

L lin  mofrïP  vnllllTIft  (lô  CllcUbOn. 


absorbe  90 

vol.  de  gaz  ammoniac. 

— 85 

— de  gaz  cliloi’hydrique 

— G5 

— de  gaz  suirureux. 

— 55 

— de  gaz  suU'Iiydrique. 

— 40 

— de  protoxyde  d’azole 

— 55 

— de  gaz  carbonique. 

_ 9.42 

d’oxyde  de  carbone. 

9,25 

— d’oxygène. 

— 7,50 

— d’azote. 

— 1,75 

— d’hydrogène. 

r,e  charbon  de  bois  qu’on  abandonne  à l’air  augmente  de  poids  : 
il  absorbe  et  condense  l’iiumidité  atmosphérique.  Plonge  au  sein 
d’une  eau  chargée  d’une  petite  quantité  d’hydrogene  su  lure,  il  ab- 
sorbe ce  gaz  et  enlève  à l’eau  son  odeur.  Les  propriétés  ilesmfec- 
tantes  du  charbon  se  trouvent  ainsi  expliquées.  On  sait  qu  on  en 
he  parti  pour  enlever  la  mauvaise  odeur  des  eaux  corrompues, 
des  viandes  un  peu  avancées,  et.  en  général,  des  matières  organi- 
ses »n  putréfaction.  Une  couche  de  charbon,  comprise  entre  deux 
touches  de  sable,  constitue  un  excellent  filtre  pour  la  clarification 

des  eaux  potables. 

I es  vroimélés  décolorantes  du  charbon  sont  une  autre  manifes- 
tation de  cette  faculté  générale  d’absorption.  C’est  le  noir  animal 
nui  en  est  doué  au  plus  haut  degré.  Qu’on  agite  de  la  teinture  de 
tournesol  ou  du  vin  rouge  avec  une  quantité  sulhsante  de  charbon 
animal  et  qu’on  jette  le  tout  sur  un  filtre,  les  liqueurs  passeront 

"'*En'*ïndustrie,  cette  propriété  du  charbon  donne  heu  a des  appli- 
cations importantes,  parmi  lesquelles  nous  citerons  la  decoloralioii 
du  jus  de  betterave  et  des  sirops,  dans  la  labncalion  ou  le  iallina„c 

‘‘Vrop.-iôté*  chimique..  - Le  charbon  se  disliiigue  par  s.a 
JssZe  affinité  pour  l’oxygène,  aflhiilé  qui  ne  s exerce  pourtant 
’i  d s températm-es  assez  élevées.  Il  ne  se  combine  ave  1 ox  gene 
qu’t  une  température  rouge,  et  tant  qu’il  s’y  coinbine  *'  .^es  e n - 
randescent  ; la  chaleur  dégagée  par  la  coinbinaison  enticlient  celte 
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incandescence.  Dans  i’oxygène  pur  il  brûle  avec  un  vif  éclat.  Lé 
produit  de  la  combustion  est  le  gaz  carbonique. 

Le  charbon  décompose,  à l’aide  de  la  chaleur,  un  très-grand 
nombre  de  composés  oxygénés,  en  s’emparant  de  la  totalité  ou  d’une 
portion  de  leur  oxygène.  Cette  décomposition  s’opère  à de  basses 
températures  lorsque  le  corps  oxygéné  ne  retient  pas  fortement  l’oxy- 
gène : il  se  forme  alors  du  gaz  carbonique.  Exemple,  réduction 
de  l’oxyde  de  cuivre  par  le  charbon.  Dans  le  cas  contraire,  la  ré- 
duction, c’est-à-dire  la  décomposition  du  corps  oxygéné,  exige  l’in- 
tervention d’une  température  très-élevée;  il  se  forme  alors  de 
l’oxyde  de  carbone.  Exemple,  réduction  de  l’oxyde  de  zinc  par  le 
charbon. 

Expérience.  Je  plonge  rapidement  un  charbon  incandescent  dans 
une  cuve  à eau,  au-dessous  d’une  cloche  remplie  de  ce  liquide 
{[kj.  80);  des  bulles  de  gaz  y montent  et  s’y  rassemblent.  Elles  sont 


Fig.  80 


formées  par  un  mélange  d'hydrogène,  d’oxyde  de  carbone  et  d’une 
petite  quantité  de  gaz  carbonique.  Ces  gaz  proviennent  de  la  dé- 
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composition  de  l’eau  par  le  charbon  qui  était  porté  au  rouge  au 
moment  de  son  contact  avec  le  liquide. 

G + mO  = 11-^  + CO 

' Oxyde 

de  carbune. 

Le  charbon  se  combine  directement  avec  le  soiifi’e  cà  une  haute 
température,  pour  former  du  sulfure  de  carbone. 

COMBINAISONS  DU  C,\RBONE  AVEC  L’OXYGÈNE. 


On  en  connaît  deux,  savoir  : 

Le  gaz  oxyde  de  carbone CO 

Le  gaz  carbonique CO- 


Ce  dernier  corps,  qu’on  nomme  ordinairement  acide  carbonique, 
est  l’anhydride  du  véritable  acide  carbonique,  qui  serait  : 

CO^  + H^O  = CO-H- 

Cet  acide  carbonique  hydraté  ou  normal  n’est  point  connu  : il  est 
sans  doute  trop  instable  pour  qu’on  puisse  l’isoler.  Mais  on  peut  en 
soupçonner  l’existence,  car  on  connaît  un  composé  correspondant 
qui  est  l’acide  sulfocarbonique  CSMl-. 

OXYDE  DE  CARBONE. 

CO 


Densité  rapportée  à l’air 0,967 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids  de  1 vol  ).  . li 
Poids  de  la  molécule  CO  (poids  de  2 volumes) 28 


Préparation.  — 1®  On  calcine,  dans  une  cornue  de  grès  un  mé- 
lange intime  d’oxyde  de  zinc  et  de  charbon  : 

ZnO  + C = CO  + Zn 

2®  On  chauffe  dans  un  ballon  k {fuj.  Si)  de  l’acide  oxalique  (l’acide 
du  sel  d'oseille)  avec  un  excès  d’acide  sulfurique.  L’acide  oxalique, 
perdant  les  éléments  de  l’eau,  qu’il  cède  à l’acide  sulfurique,  se  dé- 
double en  gaz  carbonique  et  on  oxyde  de  carbone. 

— CO  + C02  + 11-^0 

Acide  (Oxyde  Gaz 

oxalique.  de  carbone,  carbonique 

On  fait  passer  le  mélange  à travers  un  llacon  laveur  R renfermant 
une  solution  de  potasse  caustique.  Celle-ci  relient  l’acide  carboni- 
que pour  former  du  carbonate.  L’oxyde  de  carbone  se  dégage  seul 
et  est  recueilli  sur  la  cuve  à eau. 


OXYDE  DE  CARBONE 
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Propriétés.  — C’est  un  gaz  incolore,  inodore,  permanent.  Il  est 
neutre  et  ne  trouble  point  l’eau  de  chaux,  propriété  qui  le  distingue 
du  gaz  carbonique.  Il  éteint  les  corps  en  combustion.  Il  est  non- 
seulement  impropre  cà  la  respiration,  mais  trés-délétère.  Il  est  com- 
bustible et  brûle  à l’air  avec  une  flamme  bleue,  en  formant  du  gaz 
carbonique. 


Fig.  81 


Expérience.  J’introduis  dans  un  eudiométre  2 volumes  d’oxyde 
de  carbone  et  1 volume  d’oxygène;  puis  je  fais  passer  l'étincelle 
électrique.  Une  lueur  bleue  éclate  dans  le  tube.  Après  cette  com- 
bustion, les  5 volumes  du  mélange  primitif  se  trouvent  réduits  à 
2 volumes  de  gaz  carbonique.  Je  puis  rn’en  assurer  en  faisant  passer 
dans  l’eudiomètre  de  la  potasse  caustique  qui  absorbera  le  gaz  car- 
bonique. 

Je  conclus  de  cette  expérience  que  2 vol.  d’oxyde  de  carbone 
renferment  autant  de  carbone  que  2 vol.  de  gaz  carbonique,  c’est-à- 
dire  1 atome.  Sachant  d’aulre  part  que  2 vol.  de  gaz  carbonique 
renferment  2 vol.  d’oxygène,  je  conclus  en  outre  de  i’expéiicnco 
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}irécédenle  que  2 vol.  d’oxyde  de  carbone  renferment  \ vol.  d’oxy- 
gène. Sa  composition  est  donc  exprimée  parla  formule  CO  = 2 vol. 

L oxyde  de  carbone  se  dissocie  à une  très-haute  température. 
En  opérant  dans  des  conditions  particulières,  M.  II.  Sainte-Claire  De- 
ville  est  parvenu  à le  convertir  en  charbon  et  en  gaz  carbonique  : 

2C0  = C + CQ2 

L'oxyde  de  carbone  est  absorbé  par  une  solution  de  chlorure  cui- 
vreux dans  l’acide  chlorhydrique  (Doyère  et  F.  Le  Blanc).  On  tire 
parti  de  cette  propriété  dans  l’analyse  eudiométrique  pour  séparer 
l’oxyde  de  carbone  de  certains  autres  gaz. 

Chauffé  longtemps  à 100“,  dans  des  tubes  scellés,  avec  de  la  po- 
tasse caustique,  il  se  fixe  sur  cet  alcali  et  donne  du  formiate  de 
potassium  (Berthelot). 

CO  -q-  IIKO  = CIIKO^ 

Oxyde  Potas:^e.  Formiate 

de  carbone.  polass  que. 

Ceci  est  une  belle  synthèse  de  l’acide  formique,  ainsi  nommé 
parce  qu’on  l’a  d’abord  rencontré  dans  les  fourmis. 

Action  (tu  cllilore  sur  l’oxyde  de  carbone.  — SouS  l’in- 
fluence de  la  lumière,  l’oxyde  de  carbone  se  combine  directement 
avec  le  chlore  pour  former  un  gaz  qu’on  nomme  chloroxijcarhonique 
ou  chlorure  de  carbomjle.  On  l’a  aussi  nommé  gaz  phosgène.  1 vo- 
lume de  gaz  oxyde  de  carbone  se  combine  avec  1 volume  de  chlore, 
pour  former  1 volume  de  gaz  chloroxycarbonique.  La  densité  de  ce 
<lernier  représente,  en  effet,  la  somme  des  densités  des  gaz  oxyde 
de  carbone  et  chlore. 

Rapportée  Rapportée 
à l’liydrogèi;e.  à fair. 


Densité  du  gaz  oxyde  de  carbone U.  0.967 

Densité  du  gaz  clilore o5  5 2.41 

Densité  du  gaz  cliloroxycarbonique 49.5  5.407 


A la  température  ordinaire,  le  chlorure  de  carbonyle  est  un  gaz 
incolore.  11  est  doué  d’une  odeur  suffocante  et  provoque  le  larmoie- 
ment. A une  basse  température  il  se  condense  en  un  liquide  incolore 
bouillant  à -f-  8“,2.  (Eminerling  et  Lengyel.)  Il  est  instantanément 
décomposé  par  l’eau  avec  formation  de  gaz  carbonique  et  d’acide 
chlorhydrique. 

C0C12  + IPO 


21IC1  -1-  C02 
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Son  mode  de  formation,  sa  composition,  ses  propriétés  autorisent 
a le  rapprocher  du  gaz  carbonique, 

2 volumes  CO  absorbent  2 vol.  de  chlore  pour  former  CO.Cl*  (2  vol  ) 

I volumes  CO  absorbent  1 vol.  d’oxygène  pour  former  CO.O  (2  vol.) 

On  voit  que  l’oxyde  de  carbone  joue  en  quelque  sorte  le  rôle  de 
ladical  ; il  fixe  directement  soit  l’oxygène,  soit  le  chlore,  pour  for- 
mer soit  un  oxyde,  soit  du  chlorure  d’oxyde  de  carbone  ou  de  car 
Jonyle.  On  voit  aussi  que  le  chlorure  de  carbonyle  représente  de 
1 anhydride  carbonique,  dont  1 atome  d’oxygène  serait  remplacé  par 
i atomes  de  chlore. 


ANHYDRIDE  CARBONIQUE  (ACIDE  CARBONIQUE). 

CO* 

Densité  rapportée  à l’air 1 529 

Densité  rapportée  à l’hydrogène  (poids’ de  1 vcbj.’  . 22’ 

Poids  de  la  molécule  CO-(poiils  de  2 volumes) 44 

Découvert  par  Black  en  1G48;  composition  reconnue  par  Lavoisier  en  1776. 


Ce  corps  est  un  des  éléments  de  l'air  atmosphérique.  Il  se  pro- 
duit dans  un  grand  noinbie  de  réactions  qui  se  passent  à la  sur-  • 


lace  au  globe,  telle 
que  la  combustion  di 
cliarbon  et  des  ma- 
tières organiques,  1, 
respiration,  les  phé- 
nomènes de  fermen 
tation  et  de  putré 
laction.  Il  se  dégagt 


du  sein  de  la  terr 
dans  les  contrées  vo 
caniques. 

S*ré|»ara«ion.  — 
On  introduit  des  frag 
menls  de  niarbri 
Fig.  82.  ' blanc  dans  un  Ilacoi 

^ deux  tubulures 

muni  d un  ube  de  surete  et  d’un  tube  de.  dégagement  [fut.  82) 
on  1 emplit  le  fiacon  a moitié  d’eau,  pui  on  introduit  peu  à peu  dt 


13. 
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l’acide  chlorhydrique  par  le  tube  de  sûreté.  Il  se  fait  aussitôt  une 
effervescence  due  au  dégagement  du  gaz  carbonique. 

Ca0,C02  + 211C1  = CO^  + CaCl^  + H^O 

Cailjonale  Acide  Gaz  Chlorure 

de  chaux.  chlorhydrique,  carbonique.  de  calcium. 

Composition.  — 1°  Si  l’on  fait  brûler  du  charbon  dans  l’oxy- 
gène, celui-ci  se  convertit  en  gaz  carbonique  sans  changer  de  vo- 
lume. 2 volumes  de  gaz  carbonique  renferment  donc  2 volumes 
d’oxygène.  On  admet  que  ces  2 volumes  d’oxygène  qui  représentent 
2 atomes  sont  combinés  avec  1 atome  de  carbone,  et  l’on  exprime, 
en  conséquence,  la  composition  d’une  molécule  de  gaz  carbonique 
par  la  formule  : 

CO®  = 2 vol. 

2“  Pour  déterminer  la  composition  centésimale  de  l’acide  carbo- 
nique, MM.  Dumas  et  Stas  en  ont  fait  la  synthèse  , en  brûlant  un 
poids  connu  de  diamant  dans  l’oxygène  et  en  pesant  avec  soin  tout 
l’acide  carbonique  produit.  Retranchant  du  poids  de  l’acide  carboni- 
que le  poids  du  diamant,  ils  ont  trouvé,  par  différence,  le  poids  de 
l’oxygène.  L’appareil  qu’ils  ont  employé  est  représenté  ligure  85. 

L’augmentation  de  poids  des  tubes  G indique  la  proportion  d’a- 
cide carbonique  formé. 

MM.  Dumas  et  Stas  ont  trouvé  ainsi  que  100  parties  de  gaj  carbo- 
nique renfermaient  : 

Carbone 27,27 

Oxygène 72.75 

100,00 

rapports  centésimaux  qu’on  exprime  plus  simplement  par  les  nombres  ; 

Carbone 12 

Oxygène.  , 52 

44 

12  étant  le  poids  de  1 atome  de  carbone,  et  52  le  poids  de  2 ato- 
mes d’oxygène. 

Propriétés  pliyslqiics.  — Le  gaz  carbonique  est  incolore  ; il 
est  doué  d’une  odeur  faible,  légèrement  piquante.  Un  litre  de  ce  gaz 
pèse  1®%9GC  à 0“  et  sous  la  pression  de  760  millimètres. 

Il  n’est  point  permanent.  M.  Faraday  l’a  liquéfié  en  le  refroi- 
dissant à 0“  et  en  le  comprimant  à 56  atmosphères.  L’appareil  qui 
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sert  aujourd’hui  à liquéfier  le  gaz  carbonique  est  repiésenlé  fi 
rrure  84.  11  se  compose  de  deux  réservoirs  A et  B,  mis  en  communi- 
cation à l’aide  d’un  tube  métallique  T,  muni  d’un  robinet.  Ces 
réservoirs  olfrent  une  grande  solidité;  ils  sont  en  fonte  épaisse 


Fig.  84. 


qu’embrassent  des  cercles  de  fer  forgé.  On  les  a aussi  composés  de 
diverses  enveloppes,  savoir  : d’un  cylindre  de  plomb  emboité  dans 
une  enveloppe  de  cuivre  rouge,  maintenue  elle-même  par  des  cer- 
cles de  fer  forgé.  Le  deux  réservoirs  sont  mobiles  autour  d’un  axe 
horizontal;  fun  d’eux.  B,  est  le  générateur.  On  y introduit  1,800 
grammes  de.  bicarbonate  de  soude,  puis  un  cylindie  de  cui\ie  D 
renfermant  1,000  grammes  d’acide  sullurique  ordinaire.  On  ferme 
ensuite  le  cylindre  à l’aide  d’un  lort  bouchon  métallique  à vis,  puis 
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on  imprime  à l’appareil  quelques  mouvements  de  bascule,  de  ma- 
nière a faire  couler  peu  à peu  l’acide  sulfurique  sur  le  bicarbo- 
nate. Il  se  dégage  alors  du  gaz  carbonique,  qui  se  liquéfie  sous  l’ef- 
fort de  sa  propre  pression,  en  s’accumulant  dans  l’appareil.  Par 
l’effet  de  cette  action  cliimique,  la  température  s’y  élève  à -30  ou 
40®,  et,  si  1 on  établit  à ce  moment  la  communication  entre  les  deux 
réservoir,  1 acide  carbonique  liquéfié  distillera  rapidement  dans  le 
récipient,  dont  la  température  et  de  15°  environ. 

On  répète  plusieurs  fois  l'opération  qui  vient  d’être  décrite,  de 
manière  à accumuler  dans  le  récipient  1 à 2 kilogrammes  d’acide 

carbonique  liquide;  un  tube  plonge  au 
lond  de  celui-ci.  En  ouvrant  le  robinet 
^qui  bouche  l’extrémité  supérieure  de 
ce  tube,  on  fait  jaillir  avec  force  un  jet 
d’acide  carbonique  liquide;  on  le  re- 
çoit tangentiellement  dans  une  boîte 
niétallique  AA' 85),  à parois  Irès- 
minces.  Là,  une  portion  du  liquide  se 
solidifie,  grâce  à l'abaisssement  énorme 
de  température  que  produit  le  change- 
ment d’état  d’une  autre  portion,  qui 
reprend  la  ferme  gazeuse.  On  recueille 
, d^nis  le  récipient  une  masse  floconneuse 

d un  blanc  éclatant,  possédant  l'apparence  de  la  neige;  c’est  l’anhy- 
dride carbonique  solide.  Ce  corps  est  mauvais  conducteur  de  la 
cia  eur.  On  peut  l’exposer  à l’air  pendant  quelques  instants  sans 
qu  11  disparaisse.  En  reprenant  la  forme  gazeuse,  il  produit  un 
ojaii  roi  . i on  le  délaye  dans  l’éther,  ce  mélange,  moins  poreux 
elineilleur  conducteur  de  la  chaleur,  peut  produire  un  abaissement 
de  temprature  qu’on  évalue  à - 90®.  Versé  sur  du  mercure,  il  peut 
en  sohdilier  de  grandes  masses. 

Récemment,  M.\l.  Drion  et  Loir  sont  parvenus  à recueillir  et  à 
maintenir  1 acide  carbonique  à l’état  liquide.  Il  est  incolore,  mo- 
bile, d une  densité  de  0,72  à -h  27®,  et  de  0,98  à - 8®.  Cette  diffé- 
rence considérable  entre  les  densités  est  due  à la  dilalation  énorme 
qu  éprouvé  l’anhydride  liquide  entre  ces  limites  de  température. 
En  ellet,  10  volumes  d’anhydride  carbonique  liquide  à 0®  occupent 

30M4  volumes.  Le  coefficient  de  dilatation  de  ce  liquide  est  donc 
supérieur  à celui  des  gaz. 


J'i?.  8S. 
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Le  gaz  carbonique  est  incombustible  et  éteint  les  corps  en  com- 
bustion. 

Expérience.  Voici  une  bougie  qui  brûle  au  fond  d’un  bocal;  j’y 
verse  du  gaz  carbonique  en  in- 
clinant au-dessus  du  vase  une 
éprouvette  remplie  de  ce  gaz.  Il 
tombe  sur  la  bougie,  comme  fe- 
rait un  liquide,  et  l’éteint  {fig.  86). 

De  l’eau  de  chaux  que  l’on 
verse  dans  un  vase  rempli  de 
gaz  carbonique  se  trouble  par 
suite  de  la  formation  d’un  car- 
bonate insoluble. 

Ces  expériences  permettent  de 
distinguer  le  gaz  carbonique  du 
gaz  oxyde  de  carbone. 

Voici  d’autres  faits  qui  n’offrent 
pas  moins  d’importance.  Le  gaz 
carbonique  se  dissout  dans  son  propre  volume  d’eau  cà  15°,  sous 
la  pression  normale.  Si  la  pression  augmente,  la  solubilité  aug- 
mente dans  les  mômes  proportions.  Ainsi,  sous  la  pression  de 
10  atmosphères,  1 litre  d’eau  dissoudra  10  litres  de  gaz  carbonique, 
pris  à la  pression  normale;  mais  il  est  à remarquer  que,  sous  la 
pression  de  10  atmosphère,  ces  10  litres  se  réduiront  à 1 litre.  Ainsi, 
1 litre  d’eau  qui  dissout  1 litre  de  gaz  carbonique  à la  pression 
normale,  dissout  aussi  1 litre  de  gaz  carbonique  comprime  à 10  at- 
mosphères, et  l’on  peut  dire  que  l’eau  dissout  toujours  son  pro- 
pre volume  de  gaz  carbonique , quelle  que  soit  la  pression  à 
laquelle  il  est  soumis.  Rappelons  que  l’eau  saturée  d’acide  carbo- 
nique à forte  pression  laisse  dégager  une  partie  du  gaz,  lorsque  la 
pression  vient  à diminuer.  Tout  le  monde  connaît  l’usage  que  l’on 
fait  de  cette  eau,  que  l’on  fabrique  eu  grandes  quantités  et  que 
l’on  consomme  sous  le  nom  d’eau  gazeuse  ou  d’eau  de  Seltz  arti- 
ficielle. 

Cette  solution  de  gaz  carbonique  exerce  sur  certaines  substances 
une  action  dissolvante  plus  énergique  que  ne  fait  l’eau  pure.  Elle 
dissout  le  carbonate  de  chaux  en  formant  du  bicarbonate  soluble  , 
elle  est  môme  capable  de  dissoudre  le  iiliosphale  de  chaux,  en  le 
transformant  en  phosphate  acide  qui  est  soluble. 
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Le  gaz  carbonique  est  plus  soluble  dans  l’alcool  que  dans  l’eau. 

S il  est  indécomposable  par  la  chaleur  seule,  nous  pouvons  le 
décomposer,  le  réduire,  en  le  mettant  en  contact  à une  haute  tem- 
pérature avec  des  corps  très-avides  d’oxygène,  tels  que  l’hydrogène 
ou  le  charbon.  Avec  ce  dernier  corps,  la  réduction  s’accomplit  faci- 
lement au  rouge  et  donne  lieu  à la  formation  d’oxyde  de  carbone, 
dont  le  volume  est  double  de  celui  du  gaz  carbonique  employé. 

CO-^  4-  G nr  2CO 

Gaz  carbonique  Gaz  oxyde  de  carbone 

(2  volumes.)  (4  volumes). 

SULFURE  DE  CARBONE. 

CS- 


On  prépare  ce  corps  en  faisant  passer  du  soufre  en  vapeur  sur 
du  charbon  incandescent.  Dans  les  arts,  l’opération  s’exécute  dans 
des  vases  cylindriques  en  fonte,  remplis  de  charbon,  chauffés  au 
rouge  et  où  l’on  introduit  du  soufre. 

Le  sulfure  de  carbone  est  un  liquide  incolore  très-mobile,  trés- 
réfringent.  Il  est  doué  d’une  odeur  forte  et  fétide.  Sa  densité  à 15" 
est  égale  à 1,271.  Il  bout  à 40°.  11  est  trés-inllammable  et  brûle 
avec  une  fiamme  bleue,  en  donnant  du  gaz  sulfureux  et  du  "az. 
carbonique. 

CS^-  -h  502  _ 2SO"  H-  CQ2 


Mêlée  à l’oxygène,  sa  vapeur  produit  une  forte  détonation,  ii 
1 approche  d’un  corps  enflammé. 

^ On  voit  que  le  sulfure  de  carbone  répond,  dans  sa  composition, 
a 1 anhydride  carbonique. 


CÜ4  anhydride  carbonique. 
GS2,  sultide  carbonique. 


Il  se  rapproche  aussi  de  ce  dernier  corps  par  ses  fonctions  chimi- 
ques. Si  l’anhydride  carbonique  peut  se  tixer  sur  les  oxydes  mélal- 
liques  pour  former  des  carbonates,  le  sulfure  de  carbone  peut 
s’unir  aux  sulfures  métalliques  pour  former  des  sulfocarbonates. 


C02  + Na^O 

Anhydride  Oxyde 

carbonique.  de  sodium. 


C0"Na2 

Cui  bün.'ilc 
sodiqiic. 


correspondant  à COMI^ 

Acide  carbonique 
(hypothétique) 
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CS^  ' + Na-S  = CS^Na-  correspondant  à CS’’II* 

Anhydride  SuKure  Sull’ocarbonate  Acide 

sullocarhoniqiie  de  sodium.  sodique.  sulfocurLoniqiie. 

(sulfure  de  carbone). 

Le  carbonate  et  le  sulfocarbonate  sodiques  possèdent  la  même 
constitution.  Sous  l'influence  des  acides  énergiques  ils  devraient 
donner  des  produits  analogues,  l’im  l’acide  carbonique  C0'’H%  l’au- 
tre l’acide  suHocarbonique  CS'dLL  Ce  dernier  se  forme,  en  effet, 
dans  ces  circonstances,  mais  l'acide  carbonique,  hydraté  ou  normal, 
s’il  existe,  ne  possède  aucune  stabilité,  et  se  dédouble  en  anhydride 
carbonique  et  en  eau. 

CO-11-  = CQ2  + U‘^0 

Acide  Aidiydride 

carbonique.  carbonique. 

Le  sulfure  de  carbone  est  employé  dans  les  arts,  pour  la  fabri- 
cation du  caoutchouc  vulcanisé.  On  s'en  sert  aussi  comme  dissol- 
vant du  caoutchouc,  dans  la  fabrication  des  étoffes  rendues  imper- 
méables par  le  dépôt  d'une  couche  mince  de  cette  substance.  On  l’a 
même  employé  comme  dissolvant  des  corps  gras. 

OXVSULFURE  DE  CARBONE. 

GSO 


Donsilé  rapportée  à l’air.  2,1040 

Oensitérappoi  têe  à l'hydrogène 30,4 


Découvert  par  M.  de  Than  en  1867. 

Ce  corps  est  l’intermédiaire  entre  l’anhydride  carbonique  et  le 
sulfure  de  carbone. 

COO  anhydride  carbonique. 

CSO  oxysulfure  de  carbone. 

CSS  sulfure  de  carbone. 

l*E*éparatîon.  — On  le  prépare  en  décomposant  par  l’acide 
sulftirique  étendu  le  sulfocyanure  de  potassium.  11  se  forme  du 
sulfate  de  potassium  et  de  l’acide  sulfocyanliydrique  qui,  en  pré- 
sence d’un  excès  d’acide  sulfurique  et  de  l’eau,  se  dédouble  en 
ammoniaque  et  en  gaz  oxysulfnre  de  carbone,  que  l’on  recueille  sur 
le  mercure;  ranimoniaque  demeure  unie  à l’acide  sulfurique  sous 
forme  de  sulfate. 

CSAzll  -i-  11^0  — AzlP  -h  CSO 

Acide  Amnioniu(inc.  Ox\ sulfure 

suirocyiMihydi  iquc.  Uc  curbono. 
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Propriétés.  — L’oxysulfure  de  carbone  est  un  gaz  incolore, 
doué  d’une  odeur  assez  semblable  à celle  du  sulfure  de  carbone, 
mais  rappelant  aussi  celle  de  l’hydrogène  sulfuré. 

Au  contact  d’un  corps  incandescent,  même  d’une  allumette 
présentant  un  point  rouge,  il  s enflamme  et  brûle  avec  une  flamme 
bleue,  en  donnant  lieu  à un  dépôt  de  soufre,  si  l’accès  de  l’air  est 
insuffisant.  Mêlé  avec  1 fois  1/2  son  volume  d’oxygène,  il  détone  à 
l’approche  d'une  bougie. 


2 vol.  d’oxysulfure  de  carbone = CSG  mêlés  à 

5 vol.  d’oxygène ^0"  donnent 


2 vol.  de  gaz  carbonique cO-  et 

2 vol.  de  gaz  sulfureux Sü* 


L’eau  absorbe  environ  son  volume  de  gaz  oxysulfure  de  carbone. 
Celle  solution  se  décompose  au  bout  de  quelques  heures,  avec  for- 
mation d'acides  sulfhydrique  et  carbonique. 

CSG  + 11^0  = CO^  + ir-^s 

L’oxysulfure  de  carbone  est  absorbé  complètement,  mais  plus 
lenlement  que  le  gaz  carbonique  par  les  alcalis  : en  vertu  d’une 
réaclion  semblable  à la  précédente,  il  se  forme  un  sulfure  et  un 
carbonate. 
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^ Ces  combinaisons  sont  nombreuses  et  importantes.  Le  charbon 
s unit  en  eflet  à 1 hydrogène  en  diverses  proportions,  et  les  ato- 
mes de  charbon  etd  hydrogène  peuvent  s’accumuler,  dans  ces  com- 
posés, en  nombre  considérable.  On  nomme  ces  combinaisons  hydro- 
gènes cai bonés  ou  carbures  d hydrogène.  Le  gaz  hydrogène  pro- 
loc.ii boné,  ou  gaz  des  marais,  ne  renferme  qu’un  seul  atome  de 
carbone  uni  à 4 atomes  d’hydrogène.  Sa  molécule  est  donc  repré- 
sentée par  la  formule  CIH.  Dans  le  gaz  oléfiant  ou  éthylène, 
2 atomes  de  carboi:e  viennent  s’unir  à 4 atomes  d’hydrogène.  Dans 
ce  liquide  volatil  qu’on  nomme  benzine  et  qu’on  retire  aujourd’hui 
en  si  grande  quanlilé  du  goudron  de  houille,  6 atomes  de  carbone 
sont  unis  a 6 atomes  d’hydrogène.  Enfin,  l’essence  de  térébenthine, 
que  tout  le  monde  connaît,  renferme  dans  sa  molécule  10  atomes 
de  carbone  et  10  atomes  d’hydrogène. 
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Ainsi  nous  avons  : 

Cli'^  gaz  des  marais, 

C-II'^  gaz  oléfiant  ou  éthylène. 

C^II®  benzine. 

essence  de  térébenthine,  etc.,  etc. 

Ces  exemples,  que  l’on  pourrait  multiplier  considérablement, 
prouvent  donc  : 1“  que  les  atomes  de  carbone  s’unissent  en  diverses 
proportions  aux  atomes  d’hydrogène  pour  constituer  les  molécules 
des  carbures  d’hydrogène;  2°  qu’ils  s’y  accumulent  en  nombre 
plus  ou  moins  considérable,  pour  former  des  molécules  de  plus  en 
plus  complexes,  c’est-à-dire  renfermant  un  nombre  croissant  d’ato  • 
mes  de  carbone  et  d’hydrogène. 

Tous  ces  corps  doivent  être  rangés  au  nombre  des  composés  or- 
ganiques. Défait,  ces  derniers  ne  sont  autres  que  les  combinaisons 
du  charbon  et  l’on  ne  devrait  pas  en  séparer  l’oxyde  de  carbone  el 
l’acide  carbonique,  qu’on  peut  considérer  à bon  droit  comme  les 
composés  organiques  les  plus  simples.  Si  donc  on  voulait  s’astrein- 
dre à une  méthode  rigoureuse,  on  serait  amené  à faire  suivre  la 
description  des  composés  oxygénés  du  carbone  de  celle  de  toute^ 
les  autres  combinaisons  de  cet  élément,  c’est-à-dire  de  tous  les 
composés  organiques.  Mais,  pour  l’étude,  il  est  avantageux  de  traiter 
séparément  de  ces  derniers  corps.  Nous  nous  conformons  à cet 
usage,  nous  bornant,  pour  le  moment,  à appeler  l’attention  sur 
une  propriété  générale  des  composés  de  carbone  et  d’hydrogène 
que  nous  venons  de  mentionner. 

Quelques  expériences  très-simples  vont  la  mettre  en  lumière. 

1“  J’approche  une  bougie  allumée  d’une  éprouvette  qui  est  rem- 
plie de  ce  gaz  qui  se  dégage  de  la  vase  des  marais  et  qu’on  nomme, 
pour  cette  raison,  gaz  des  marais.  11  prend  feu  et  brûle  avec  une 
Hamme  assez  éclairante. 

2“  Si  je  fais  la  même  expérience  avec  le  gaz  éthylène  qui  ren- 
ferme pour  la  même  proportion  d’hydrogène,  deux  fois  plus  tle 
charbon,  je  vois  briller  une  Hamme  lumineuse. 

5°  Enfin,  tout  le  monde  sait  que  la  benzine  et  l’essence  de  téré- 
benthine prennent  feu  à l’approche  d’un  corps  en  combustion  et 
brûlent  avec  une  Hamme  éclairante;  mais  on  peut  constater,  en 
même  temps,  que  cette  Hamme  répand  quekiues  fumées  noires  : 
elle  est  luligineuse,  comme  on  dit. 


COMBINAISONS  DU  CARBONE  AVEC  L’HYDROGÈNE.  235 

Les  hydrogènes  carbonés  sont  donc  inflammables  ; et  comment 
ne  le  seraienl-ils  pas,  puisqu’ils  renferment  deux  éléments  combus- 

1-  a **  ^ tonique,  et  nous  pouvons  constater  la  forma- 

tion de  ce  dernier  gaz  en  agitant  le  conleiiu  des  éprouvettes,  où  s'est 
operee  la  combustion,  avec  de  l’eau  de  chaux.  Celle-ci  est  troublée. 

Cette  combustion  est  plus  ou  moins  complète  ; lorsque  le  0,. 
a vapeur  qui  brûle  renferme  beaucoup  d’éléments  combushbles 
oxygéné  de  1 air  n arrive  pas  en  quantité  suffisante  pour  les  brù- 
er,  c est-a-dire  les  oxyder  entièrement.  Dans  ces  conditions  c’est 

Jdiogene  qui  est  brûle  de  préférence  et  le  charbon  échappe  en 
partie,  a la  combustion.  1 P , en 

Une  flamme  est  donc  «n  gaz  ou  une  vapeur  en  combustion  Cette 
combustion  est  une  oxydation,  et  c’est  l’oxY^éne  de  l’iir  rm;  ra  t 
l’agent.  Pour  qu’elle  s’effectue  il  est  géné/Ceiit  L'estire  nue 
le  gaz  combustible  soit  porte  a une  teiiipéralure  élevée.  Mais  une  fois 
commencée,  elle  continue  d’elle-même,  par  la  raison  que  la  cbaleur 
degagee  par  1 oxydalio.i  est  suffisante  pour  faire  durer  le  pliéno- 

méne.  Mais  refroidissez  brusquement 
une  flamme,  vous  mettrez  fin  à la 
combustion.  C’est  ce  qu’on  fait  jour- 
nellement en  soufflant  une  bouoie. 

Je  puis  refroidir  une  flamme  e°n  l’é- 
crasant avec  une  toile  métallique.  Les 
gaz  incandescents  ne  peuvent  traver- 
ser les  mailles  du  tissu  sans  se  refroi- 
dir au  contact  du  métal  bon  conduc- 
teur. Dès  lors  la  combustion  cesse  au- 
dessus  de  la  toile  métallique  {fig.  87) 
Expérience.  Un  jet  de  gaz  de  l’éclai- 
rage s’échappe  par  un  bec.  Je  le  coupe 
en  deux  par  une  toile  métallique.  Je 
mets  le  feu  à la  partie  du  gaz  qui  a 
traversé  la  toile.  Le  voilà  qui  brûle  au- 
dessus  de  celle-ci  et  la  combustion  ne 
piopage  pas  à la  partie  inférieure 
| U travers  de  la  toile  métallique;  celle-ci  sépare  comme  un  écran  lè 

’aulre?nn“  ''‘“ide  et  invisible 

autie  supérieure,  enflammee  et  lumineuse. 


Fig.  87. 
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II.  Davy  a fait  l’application  la  plus  heureuse  de  ces  faits  à la  con- 
struction de  la  lampe  des  mineurs  ou  lampe  de  sûreté.  C’est  une 
lampe  ordinaire,  entourée  d’un  cylindre 
entoile  métallique  {fig.  88). 

Elle  projette  moins  de  clarté  qu’une 
lampe  non  protégée  par  une  enveloppe, 
mais  elle  prévient  les  explosions  du  feu  gri- 
sou. En  effet,  lorsqu’un  mélange  détonant 
se  forme  dans  une  galerie,  le  gaz  pénètre 
bien  dans  l’intérieur  de  la  lampe,  s’y  en- 
flamme, mais  la  flamme  ne  peut  franchir 
l’enveloppe  qui  la  refroidit. 

L’oxydation  des  éléments  combustibles 
étant  la  source  de  la  chaleur,  il  est  clair 
que  les  différentes  parties  d’une  flamme  ne 
sauraient  être  uniformément  chaudes,  car 
l’oxygène  de  l’air  ambiant  ne  peut  pas  les 
atteindre  également.  Les  parties  périphé- 
riques d’une  flamme  sont  les  plus  chaudes  ; 
elles  sont  enveloppées  par  l’air,  elles  sont 
le  siège  de  la  combustion.  De  là,  la  chaleur 
rayonne,  non-seulement  au  dehors,  mais 
aussi  à l’intérieur  de  la  flamme,  et  produit 
des  phénomènes  dignes  d’intérêt. 

A cet  égard,  il  est  intéressant  d’analyser 
la  flamme,  c’est-à-dire  de  la  considérer 
dans  les  diverses  parties  qui  la  composent. 

Prenons  pour  exemple  la  flamme  d’une 
bougie.  Nous  constatons  facilement  qu’elle 
présente  trois  couches  distinctes,  savoir 
{fuj.  89)  : 

1“  Une  partie  centrale,  sombre,  a,  qui  entoure  la  mèche.  C’est  ce 
qu’on  nomme  le  cône  obscure  de  la  llamme  ; la  température  y est 
l)eu  élevée. 

2“  Une  partie  lumineuse  bb',  qui  enveloppe  la  partie  sombre.  C’est 
le  siège  de  la  lumière. 

3“  Une  enveloppe  extérieure,  mince,  cc',  peu  colorée,  jaune  vers 
le  sommet  en  c,  bleuâtre  vers  la  base  en  dd.  C’est  le  siège  de  la 
chaleur. 


Fig.  88. 
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Il  est  facile  de  se  rendre  compte  de  ces  divers  phénomènes.  La 
qoiigie  fond  par  la  chaleur  de  la  flamme,  et  le  liquide  attiré  dans  la 
mèche  par  la  capillarité  arrive  au  sommet  incan- 
descent. Là  il  se  décompose  en  donnant  des  gaz  et 
des  vapeurs  riches  en  carbone  et  en  hydrogène,  et 
qui  s’élèvent  autour  de  la  mèche,  formant  un  cône 
irrégulier.  Les  produits  gazeux  qui  le  constituent 
n’offrent  point  la  même  composition  partout.  Ils 
ont  été  séparés  et  analysés  par  M.  II.  Sainte-Claire 
Deville,  à l’aide  de  procédés  fort  ingénieux. 

Le  cône  obscur  est  formé  par  les  produits  gazeux 
qui  tiennent  du  charbon  très-divisé  en  suspension 
et  qui  ne  sont  point  arrivés  à l’incandescence. 

Ils  s’échauffent  en  arrivant  dans  les  parties  plus 
centrales  de  la  flamme.  Là  le  charbon,  formé  par 
la  décomposition  des  gaz  riches  en  carbone,  est 
porté  à une  vive  incandescence,  mais  il  ne  brûle 
complètement  que  lorsqu’il  arrive  dans  l’enveloppe 
extérieure,  où  l’oxygène  est  en  excès.  Une  expé- 
rience très-simple  nous  montrera  que  la  partie  la 
plus  lumineuse  de  la  flamme  tient  en  suspension 
du  carbone  très-divisé  et  incandescent.  Écrasons- 
la  avec  une  soucoupe  de  porcelaine  : le  charbon 
s’attachera  à cette  dernière  sous  forme  de  suie. 

C’est  précisément  ce  carbone  solide  et  incandescent  qui  donne 
de  l’éclat  à la  flamme.  La  flamme  de  l’hydrogène,  qui  ne  renferme 
que  des  produits  gazeux,  est  pâle.  Dans  l’expérience  de  la  lumière 
de  Drummond,  elle  répand  une  vive  clarté,  parce  qu’un  corps  so- 
lide, la  chaux,  s’y  trouve  porté  à une  vive  incandescence.  Lorsque 
Je  charbon  ainsi  suspendu  dans  une  flamme  est  en  excès,  par  rap- 
port à l’oxygène,  il  est  incomplètement  brûlé  et  est  entraîné  dans 
l’air.  On  dit  alors  que  la  flamme  fume. 

A la  base  du  cône,  on  rencontre  de  l'oxyde  de  carbone  et  de  l’hydro- 
gène protocarboné,  premiers  produits  de  la  décomposition  de  la  bou- 
gie. Us  brûlent  au  contact  de  l’air  en  dd,  avec  une  flamme  bleuâtre. 

D’après  des  expériences  récentes,  la  densité  des  gaz  qui  brûlent 
n’est  pas  sans  influence  sur  l’éclat  de  la  flamme.  Celle  de  l’hydro- 
gène s’illumine  lorsqu’on  fait  brûler  ce  gaz  fortement  comprimé 
(Frankland.) 
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NOTIONS  GÉNÉRALES  SUR  LES  MÉTALLOÏDES. 

THÉORIE  DE  L’ATOMICITÉ. 

Après  avoir  terminé  l’étude  des  corps  qu’on  désigne  sous  le  nom 
de  métalloïdes,  déduisons  des  faits  acquis  quelques  conséquences 
générales.  Ce  temps  d’arrêt  nous  permettra  à la  fois  de  dominer  le 
champ  cpe  nous  venons  de  parcourir  et  de  poser  des  jalons  pour  la 
roule  qui  nous  reste  à suivre. 

Les  corps  simples  que  nous  avons  étudiés  ne  sont  point  sembla- 
bles quant  à leur  aptitude  à entrer  en  combinaison  et  quant  à la 
forme  générale  de  leurs  composés.  A cet  égard,  nous  avons  constaté 
entre  eux  des  analogies  et  des  différences  qui  sont  devenues  la 
base  d’une  classification  rationnelle.  A l’exemple  de  M.  Dumas,  nous 
les  avons  distribués  en  familles  ou  groupes,  réunissant  dans  le 
même  groupe  ceux  qui  se  rapprochent  par  leurs  fonctions  chimi- 
ques. Cette  raison  nous  a porté  à séparer  le  bore  du  silicium  et  du 
carbone,  ces  corps  étant  dissemblables,  en  ce  c{ui  concerne  la  com- 
position de  leurs  combinaisons.  Les  groupes  ainsi  formés  sont  les 
suivants  : 


HYDROGÈNE 

OXYGÈNE 

AZOTE  BORE 

SILICIUM 

— 

SOUFRE 

riIOSPIIORE 

CARBONE 

FLUOR 

sélénium 

ARSENIC 

CIILOnE 

TELLURE 

ANTIMOINE 

DROME 

IODE 

Pour  nous  rendre  compte  des  fonctions  chimiques  de  tous  ces 

corps,  c’est-à-dire 

du  rôle  qu’ils  jouent  dans 

les  combinaisons, 

considérons,  en  premier  lieu. 

leurs  composés  hydrogénés.  Nous 

<ivons  les  séries  suivantes  : 

IllI 

11^0 

IPAz 

IPSi 

Hydrogène. 

Eau. 

Ammoniaque. 

Hydrogène  silicié. 

HCl 

IDS 

ir^Ph 

IPC 

Acide 

chlorliydriquc. 

Hydrogène 

sulfuré. 

Hydrogène 

l)liosphoré. 

Hydrogène 

proto-carboné. 

IlBr 

IP-îSe 

IPAs 

» 

Acide 

Lroiidiydrique. 

Hydrogène 

sèlènié. 

Hydrogène 

arsénié. 

III 

IP^Te 

IPSb 

Acide 

iodliydi'Kiuc. 

Hydrogène 

tclluriè. 

Hydrogène 

anlimonié. 

llFl 

Acide  fluoiiiydrique. 
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On  voit  que  les  groupes  précédemment,  établis  sont  caractérisés 
par  la  composition  des  combinaisons  hydrogénées.  Tandis  que  les 
corps  du  premier  groupe  s’unissent  à l’hydrogène  alome  par  atome, 
ceux  du  second  groupe  prennent  deux  atomes  d’hydrogène,  ceux  du 
troisième  en  prennent  trois,  ceux  du  quatrième  en  prennent  quatre 
pour  former  des  combinaisons  hydrogénées.  Nous  en  tirons  cette  con- 
séquence que  les  atomes  de  ces  métalloïdes  sont  loin  d’être  équivalents 
en  ce  qui  concerne  leur  puissance  de  combinaison  pour  l’hydrogène. 

Les  atomes  du  chlore,  du  brome,  de  l’iode,  s’équivalent  entre  eux, 
sous  ce  rapport,  car  chacun  d’eux  s’unit  à 1 atome  d’hydrogène. 

Les  atomes  de  l’oxygène,  du  soufre,  etc.,  s’équivalent  entre  eux, 
car  chacun  d’eux  se  combine  avec  deux  atomes  d’hydrogène. 

Les  atomes  de  l’azote,  du  phosphore,  de  l’arsenic,  de  l’anti- 
moine, s’équivalent  entre  eux,  car  chacun  d’eux  s’unit  à trois  ato- 
mes d’hydrogène. 

Enfin  les  atomes  du  silicium  et  du  carbone  s’équivalent  entre  eux, 
car  chacun  d’eux  peut  s’unir  à quatre  aLomes  d’hydrogène. 

Mais  il  est  évident,  d’un  autre  côté,  que  les  atomes  du  chlore,  de 
l’oxygène,  de  l’azote,  du  carbone,  ne  sont  pas  équivalents  entre  eux, 
en  ce  qui  concerne  leur  pouvoir  de  combinaison  pour  l’hydrogène, 
puisqu’ils  s’unissent  à un  nombre  différent  d’atomes  de  ce  corps. 
A cet  égard  on  peut  dire  que 

1 atome  de  chlore  équivaut  à 1 atome  d’hydrogène, 

1 atome  d'oxygène  — 2 atomes  — 

1 atome  d’azote  — 3 atomes  — 

1 atome  de  carbone  — 4 atomes  — 

Ün  le  voit,  la  capacité  de  combinaison  qui  réside  dans  les  atomes 
de  ces  corps  simples  et  qui  lait  qu’ils  attirent  les  atomes  d’hydro- 
gène, est  évidemment  inégale.  Abstraction  faite  de  son  intensité, 
cette  force  s’exerce  a des  degrés  divers,  car  elle  parvient  à an- 
nexer à 1 atome  de  chlore,  d’oxygène,  d’azote,  de  carbone,  1,  2, 
3 ou  4 atomes  d’hydrogène. 

Ce  nombre  d’atomes  d’hydrogène  mesure  le  degré  de  cette  force 
qui  réside  dans  les  atomes,  de  cette  capacité  de  combinaison 
qu’ils  exercent  les  uns  à l’égard  des  autres.  Nous  dirons  donc, 
résumant  ce  qui  précède,  que 

Les  atomes  du  chlore  sont  monontomiques  ou  univalents. 

Les  atomes  de  l’oxygène.  . . .diatomiques  ou  bivalents 

Les  atomes  de  l’azote  . . . .trialomiques  ou  trivalenls. 

Les  atomes  de  carbone  . . . .tétratomiqucs  ou  quadrivatenls. 
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et  nous  nommons  a/omia7é  la  capacité  de  combinaison  des  atomes, 
qui  se  manifeste  d’iine  manière  si  différente  suivant  la  nature  de 
ces  atomes.  L’atomicité  est  donc  la  valence  des  atomes  : elle  est 
simple  ou  multiple,  et  si  nous  la  considérons  dans  son  premier  de- 
gré, nous  dirons  que  les  atomes  de  chlore.,  et  les  atomes  d’hydro- 
gène sont  ainsi  faits  qu’un  seul  atome  de  l’un  attire  un  seul  atome 
de  l’autre.  Par  le  fait  de  leur  combinaison  ils  échangent  en  quelque 
sorte  une  unité  de  saturation  et  dans  la  combinaison  du  chlore  avec 
l’hydrogène  deux  de  ces  forces  se  neutralisent,  deux  unités  de  sa- 
turation ou  atomicités  sont  échangées  : les  atomes  de  chlore  et 
d’hydrogène  sont  univalents. 

Plus  complexe  est  la  force  qui  réside  dans  un  atome  d’oxygène. 
Elle  est  capable  d’attirer  deux  atomes  d'hydrogène.  Elle  représente 
le  second  degré  de  la  capacité  de  combinaison  et  nous  pouvons 
dire  que  dans  chaque  atome  d’oxygène  résident  deux  atomicités, 
qui  sont  satisfaites  et  échangées  lorsque  cet  atome  attire  deux 
atomes  d’hydrogène.  Par  le  fait  de  celte  combinaison,  il  y a donc 
échange  de  4 atomicités  ou  valences. 

Poursuivant  ce  raisonnement,  nous  dirons  qu’une  triple  capa- 
cité de  combinaison  réside  dans  un  atome  d’azote  lorsque  cet 
atome  attire  o atomes  d’hydrogène,  et  que,  dans  cette  combinai- 
son, 6 atomicités  sont  échangées. 

Enfin  que  le  carbone  tétratomique  est  pourvu  de  4 atomicités 
qui  sont  échangées  contre  les  4 atomicités  qui  résident  dans  4 
atomes  d’hydrogène. 


Si  nous  représentons  par  un 

trait  d’union 

cette  neutralisation 

réciproque  ou  cet  échange  de  deux  unités  de  saturation,  nous  au- 
rons les  formules  suivantes  : 

II 

H 

ii-ci  n-o-H 

1 

Az 

H-C-H 

Acide  clilorliydrique.  Eau. 

''  X 

Il  II 

1 

H 

Ammoniaque. 

Hydrogène. 

protocarboiiê. 

On  voit  que,  dans  les  formules  de  l’eau,  de  l’ammoniaque,  de 
l’hydrogène  protocarboné,  les  éléments  polyatomiques,  oxygène, 
azote,  carbone,  constituent  en  quelque  sorte  le  noyau  autour  duquel 
les  autres  atomes  se  groupent  avec  symétrie, 
ün  grand  nombre  d’autres  corps  possèdent  la  même  constitution 
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que  les  précédents.  Il  est  évident,  en  effet,  que  dans  ceux-ci  nous 
pouvons  S2d)stituer  à un  élément  donné  un  aidre  élément  de  même 
atomicité,  sans  troubler  l’équilibre  des  atomicités. 

De  fait,  si  nous  supposons  le  chlore,  l’oxygéne,  l’azote,  le  carbone, 
remplacés  par  des  éléments  d’atomicité  égale,  nous  aurons  les  séries 
des  composés  hydrogénés  que  nous  avons  considérées  page  238. 
Tous  les  corps  qui  en  font  partie  appartiennent  au  même  type.  Ils 
renferment,  dans  le  même  nombre  d’éléments,  un  nombre  égal 
d’atomicités. 

Conformément  au  principe  de  substitution  énoncé  plus  haut,  il 
est  évident  que  dans  les  composés  hydrogénés  dont  il  s’agit,  nous 
pouvons  supposer  l’hydrogène  remplacé  par  un  autre  élément  mo- 
noatomique, sans  que  les  composés  ainsi  formés  cessent  d’appar- 
tenir aux  types  primitifs. 

A ce  point  de  vue,  un  grand  nombre  de  corps  possèdent  la  même 
constitution,  la  même  structure  moléculaire  que  l’acide  chlorhydri- 
que, l’eau,  l’ammoniaque,  l’hydrogène  protocarboné.  Tels  sont  ceux 


dont  les  noms  sont  inscrits  au 

tableau  suivant, 

dans  la  même 

lonne  verticale. 

TYPE  lICl 

TYPE  II-O 

type  IPAz 

TYPE  Cll‘ 

Cl-Cl 

H-O-II 

K 

Cl 

Chlore  libie. 

Eau. 

1 

Az 

Cl-C-Cl 

H II 

1 

U 

K-Cl 

C 1-0 -Cl 

Amidiii’e 

Tétrachlorure 

de  potassium. 

de  carbone. 

Clilorure 

An'iydride 

Cl 

1 

de  potassiu'ii. 

hjpocliloreiix. 

Cl 

Ph 

1 

Cl-Si-Cl 

Cl  Cl 

1 

Cl 

K-l 

II-O-K 

Tricliloriire 

Chlorure 

lodure 

Hydrate 

de  phosphore. 

de  silicium. 

de  potassium. 

de  potassium 

Cl 

11 

Sb 

H-Si-lI 

Ag-I 

Ag-O-Ag 

cf  Cl 

1 

11 

lodure 

Oxyde 

Trichlorure 

Hydrogène 

d’argent. 

d’argent 

d’antimoine. 

silicié. 

Tous  ces  corps  appartiennent  aux  types  IlCl,  Il-O,  IPAz,  II^C, 
dont  les  trois  premiers  ont  été  établis  par  Gerhard t et  qui  ont  leur 
raison  d’être  dans  l’atomicité  des  corps  simples,  c’est-à-dire  dans 
la  valence  de  leurs  atomes  mesurée,  dans  les  cas  présents,  par  le 
nombre  des  atomes  d’hydrogène  qui  y sont  combinés. 


wun 


U 


242 
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Un  atome  d’oxygène  vaut  deux  atomes  d’hydrogène  ou  2 atomes 
de  chlore.  Aussi  pouvons-nous  remplacer,  dans  les  combinaisons 
précédentes,  2 atomes  de  chlore  par  un  atome  d’oxygène  sans  que 
l’équilibre  des  atomicités  soit  troublé.  Ainsi  aux  chlorures  SiCl^,  CCH 
correspondent  les  oxydes  SiO-,  CO^  qui  appartiennent  au  même  type. 
Les  4 atomicités  qui  résident  dans  un  atome  de  silicium  ou  dans  un 
atome  de  carbone  sont  saturées  par  les  4 atomicités  qui  résident 
dans  2 atomes  d’oxygène. 

Les  trichlorures  de  phosphore  PhCH  et  d’antimoine  SbCH  inscrits 
au  tableau  précédent  donnent  lieu  à une  remarque  importante  : ils 
ne  sont  point  satiurés  de  chlore  et  donnent,  en  absorbant  deux 
atomes  de  ce  corps,  les  pentachlorures 

\W  et  SbCH. 

Ainsi,  tandis  que  le  phosphore  épuise  sa  puissance  de  combinaison 
pour  l’hydrogène  en  fixant  5 atomes  de  cet  élément  dans  PhlH,  il 
n’épuise  sa  capacité  de  combinaison  pour  le  chlore  que  lorsqu’il 
en  a fixé  5 atomes  : s’il  joue,  dans  l’hydrogène  phosphoré  ou  dans 
le  trichlorure  de  phosphore,  le  rôle  d’un  élément  triatomique,  il 
est  pentatomique  dans  le  pentachlorure. 

11  résulte  de  ces  faits  qu’il  est  souvent  difficile  de  mesurer  d’une 
manière  absolue  la  capacité  de  combinaison  qui  réside  dans  un 
atome  ; car  cette  capacité  varie  suivant  la  nature  des  éléments  sur 
lesquels  elle  s’exerce.  L’affinité  est  une  force  élective.  Un  élément 
donné  n’attire  pas  tous  les  autres  avec  une  égale  facilité  ; il  semble 
en  choisir  quelques-uns  de  préférence,  en  négliger  d’autres.  Avec 
celui-ci  il  forme  une  seule  combinaison  ; avec  cet  autre,  il  en  donne 
l)lu  sieurs. 

L’azote  forme  avec  l’hydrogène  une  seule  combinaison,  l’ammo- 
niaque AzlU,  qui  ne  peut  plus  fixer  de  nouveaux  atomes  d’hydro- 
gène. Saturé  d’hydrogène  dans  l’ammoniaque,  il  ne  manifeste,  vis- 
à-vis  de  cet  élément,  que  trois  atomicités.  Mais  présentez  à l’am- 
moniaque un  corps  autre  que  l’hydrogène,  l’acide  chlorhydrique, 
par  exemple , elle  s’y  combinera  pour  former  du  chlorhydrate 
d’ammoniaque  ou  chlorure  d’ammonium.  Si  sa  capacité  de  combinai- 
son est  épuisée  pour  l’hydrogène  1111,  elle  ne  l’est  point  pour  l’hy- 
drogène uni  au  chlore  HCl.  Ainsi  un  atome  d’azote  possède  d’autres 
affinités  que  celles  qu’il  manifeste  pour  l'hydrogène  dans  l’ammo- 
niaque. Si  l’azote  est  triatomique  dans  l’ammoniaque,  parce  qu’il  y 
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est  uni  à 5 atomes  monoatomiqiies,  il  se  comporte  comme  un  élé- 
ment pentatomique  dans  le  chlorure  d’ammonium. 

Nous  pouvons  exprimer  le  rôle  que  jouent  les  éléments  poly- 
atomiques dans  les  combinaisons  par  des  accents,  qui  marquent 
le  degré  de  l’atomicité.  On  comprend  le  sens  des  formules  sui- 
vantes : 

OH-  AzlP  AzlI'^Cl  PhCl^  PhCl^  CÔ^ 

Eau.  Ammoniaque.  Chlorhydrate  Trichlorure.  Pentaclilorure  Acide 

d’ammoniaque,  de  phosphore,  de  phosphore,  carbonique. 

Dans  ces  combinaisons,  nous  l’avons  fait  remarquer  plus  haut, 
les  éléments  polyatomiques  forment  en  quelque  sorte  le  noyau  au- 
tour duquel  d’autres  éléments  viennent  se  grouper.  C’est  hà  une 
notion  importante,  puisqu’elle  nous  conduit  à déterminer  la  consti- 
iulion  des  molécules,  c’est-à-dire  le  groupement  des  atomes  dans 
ces  dernières.  Seules,  les  considérations  que  nous  venons  de  pré- 
senter sur  le  rôle  des  éléments  dans  les  combinaisons  permettent 
d’aborder  cette  grande  question  ; seules,  elles  conduisent  à établir 
les  rapports  qui  existent  entre  les  atomes  dans  les  combinaisons,  à 
déterminer  leurs  positions  relatives,  à dévoiler,  en  un  mot,  la 
structure  moléculaire. 

Les  développements  suivants  montreront  qu’il  en  est  ainsi. 

Reprenons  quelques-unes  des  combinaisons  citées  plus  haut  et 
que  nous  avons  prises  pour  types. 

Dans  l’eau,  l’oxygène  diatomique  fixe  2 atomes  d’hydrogène.  Un 
atome  d’oxygène  peut  fixer  deux  éléments  monoatomiques  quel- 
conques, formant  ainsi  des  combinaisons  appartenant  au  même  type 
que  l’eau  ; mais  il  ne  saurait  annexer  en  même  temps  un  élément 
monoatomique  et  un  élément  diatomique.  En  d’autres  termes,  nous 
pouvons  supposer  un  atome  d’hydrogène  de  l’eau  remplacé  par  uii 
atome  de  chlore,  de  brome,  d’iode,  de  potassium,  mais  non  par  un 
atome  d’oxygène,  et,  si  un  second  atome  de  ce  dernier  élément  ve- 
nait à se  souder  à l’oxygène  de  l’eau,  on  voit  qu’il  resterait  une  affi- 
nité libre  qui  pourrait  être  satisfaite  par  de  l’hydrogène. 

11  en  résulterait  du  peroxyde  d’hydrogène  ou  eau  oxygénée. 

II_Ô-H  11-Ù-Ô-lI 

Eau.  Pei oxyde  d'hydrogène. 

Nous  en  lirons  celte  conséquence  que,  dans  le  peroxyde  d’hydro- 
gène, les  deux  atomes  d’oxygène  sont  en  rapport  l’un  avec  l’autre  ; 
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c'ii  se  soudant,  ils  perdent  chacun  une  atomicité,  les  deux  autres 
étant  satisfaites  par  de  riiydrogène. 

Des  considérations  analogues  sont  applicables  aux  composés 
oxygénés  du  chlore. 

On  peut  envisager  l’acide  hypochloreux  comme  du  chlore  uni 
à un  groupe  OU 

Cl-6  11  - Cl(OlI)' 

acide  hypochloreux 


Dans  ce  composé  le  chlore  échange  avec  l’oxygéne  du  groupe  011 
une  unité  de  saturation,  comme  il  en  échange  une  avec  riiydrogène 
• lans  l’acide  chlorhydrique:  il  est  monoatomique  ou  univalent.  Dans 
l'acide  chloriqiie  il  est  uni  à 2 atomes  d’oxygène  et  à un  groupe  OU. 
Il  échange  4 atomicités  avec  l’oxygène  et  une  avec  ce  groupe  OU  : 

UÔ-(OIl)' 

acide  chlorique. 


Il  manifeste  donc  5 atomicités  ou  valences  dans  l’acide  chlorl 
que.  11  en  manifeste  7 dans  l’acide  pcrchloriqiie 

ClO'(Oll)' 


Sans  vouloir  étendre  ces  considérations,  choisissons  un  dernier 
exemple. 

Dans  l’hydrogène  phosphoré,  un  atome  de  phosphore  est  uni 
à 3 atomes  d’hydrogène  : il  ne  manifeste  que  3 atomicités,  Ces  3 ato- 
micités ne  sauraient  neutraliser  celles  qui  résident  dans  5 atomes 
d’oxygène  diatomique,  puisque  ceux-ci  sont  en  possession  de  6 ato- 
micités. Si  donc  3 atomes  d’oxygène  diatomique  étaient  unis  à un 
seul  atome  de  phosphore  triatomique,  il  est  clair  que  3 aflinités  de- 
meureraient libres  dans  les  3 atomes  d’oxygène.  Dans  l’acide  phos- 
phoreux PhÜ^lF,  ces  trois  aflinités  sont  satisfaites  par  3 atomes 
d'hydrogène.  Nous  pouvons  supposer  que  dans  la  molécule  de  ce 
composé  le  phosphore  forme  le  noyau  autour  duquel  viennent  se 
grouper  les  5 atomes  d’oxygène,  chacun  de  ceux-ci  étant  rivé,  de 
son  coté,  à un  atome  d’hydrogène. 
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Ce  groupement  atomique  est  indiqué  dans  les  formules  suivantes  . 


Il 

I 

Ph 


011 


N, 

H 


Ph 


U 

Hydrogène 

pliosplioré. 


OU 


HO 

Acide 
pliosplioreux. 


Cet  hydrogène,  uni  à l’oxygène  dans  tous  les  acides  oxygénés  v 
loue  invariablement  le  même  rôle  : il  sature  une  atomicité  demeurée 
libre  dans  un  atome  d'oxygène.  Cet  oxygène  ainsi  uni  à un  atome 
d hydrogéné  a perdu  une  de  ses  atomicités,  par  le  l'ait  de  cette  combi- 
naison; il  en  conserve  une  dans  le  groupe  011,  qui  représente  en 
quelque  sorte  de  I eau,  moins  de  l'iiydrogène. 

IIOH  — Il  — (OH)' 

On  peut  nommer  ce  groupe  oxhydryle,  et  l’on  voit  qu’il  peut  jouer 
e rôle  d un  element  monoatomique,  car  il  conserve  une  alomicité 
libre.  11  peut  donc  remplacer  un  élément  monoatomique,  tel  nue 

lydrogene  ou  le  chlore.  De  fait,  il  joue  un  rôle  important  dans  la 
constitution  des  acides. 

Et  SI  nous  reportons  notre  attention  sur  les  exemples  que  nous 
^enons  de  discuter,  nous  remarquerons  que  c’est  cet  oxhvdrvle 

élément  ou  sur  un  groupe  d’éléments 
acidifiables,  les  constitue  à l’état  d’acides.  A ce  point  de  vue,  l’acide 

dTcIdoi^'^  formé  par  la  fixation  de  l’oxhydryle  sur  un  atome 

Cl(OH)' 

Acide  liypocliloreux. 

L acide  sulfurique  est  formé  par  la  fixation  de  deux  groupes  oxhv- 
dryles  sur  l’anhydride  sulfureu.x  et  représente  en  quelqurso “e du 
Ci  01  lire  de  sul.uryle  dans  lequel  les  deux  atomes  de  chlore  seraient 
icmplacés  par  deux  groupes  oxliydryles. 

fl 


SQ2 


Cl 


so^j 

j (011)' 

Acide  sulfuriipie. 


Clilorure  de  sulluryle 

L acide  phosphoreux  est  formé  par  la  fixation  de  3 groimes 
oxhydryles  sur  un  atome  de  phosphore.  ^ 

(Cl 
Ph  Cl 

Ici 

Tncliloriire  Acide 

de  pliospliüi-e  pliospliorcux. 


DhlISi'l): 


I (011) 


n 
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Enfin  l’acide  phosphorique  résulte  de  la  fixation  de  3 groupes 
oxhydryles  sur  le  phosphore  déjà  uni  à de  l’oxygène  (phospho- 
ryle). 


Cl 
Cl 
Cl 

Trichloriire 


»'V 

OPh( 


Acide 


et  phosplioryle. 


Yhospliorique. 


Tels  sont,  d’après  la  théorie  de  l’atomicité,  les  rapports  qui 
existent  entre  les  atomes  dans  quelques  acides  ; telle  est,  en  d’au- 
tres termes,  la  constitution  de  ces  derniers.  Nous  bornerons  là  ces 
considérations.  Il  serait  très-facile  de  les  étendre  à d’autres  corps; 
mais  les  exemples  que  nous  avons  choisis  siiffisent  pour  montrer 
quelle  importance  acquiert  la  notion  de  l’atomicité,  lorsqu’on  l’ap- 
plique à découvrir  et  à définir  le  rôle  que  joue  chaque  élément 
dans  un  composé  donné.  En  supposant  connue  la  puissance  de 
combinaison  du  chlore,  de  l’oxygène,  du  soufre,  du  phosphore, 
nous  avons  pu  suivre  ces  corps  dans  leurs  combinaisons  les  plus 
importantes,  nous  les  avons  montrés  attirant  et  groupant  autour 
d’eux  d’autres  éléments.  Nous  avons  pénétré  ainsi  la  structure  ato- 
mique des  molécules,  nous  avons  élevé  en  quelque  sorte  l’édifice 
moléculaire.  Gardons-nous  cependant  d’envisager  les  formules  pré- 
cédentes comme  représentant  réellement  les  positions  des  atomes 
dans  l’espace.  Leur  unique  objet  est  de  montrer  les  points  d’at- 
tache de  l’alfinitê  et  par  conséquent  les  rapports  mutuels  entre  les 
atomes. 


MÉTAUX 


Les  m'îtaiix  sont  des  corps  simples,  bons  conducteurs  de  la  cha- 
leur et  de  l’électricité  et  doués  d’un  éclat  particulier  qu’on  nomme 
métallique.  Celle  définition,  on  le  voit,  repose  sur  des  caractères 
physiques  plutôt  que  sur  des  propriétés  chimiques.  Elle  est  peu 
satisfaisante,  et  manque  de  rigueur,  car  elle  s’applique  à des  corps 
que  l’on  peut  à bon  droit  ranger  parmi  les  métalloïdes.  Tel  est 
l’antimoine,  que  nous  avons  déjà  décrit;  tel  est  le  bismuth,  qu’on 
devrait  ranger  à côté  de  l’antimoine.  De  fait,  la  distinction  entre 
les  métaux  et  les  métalloïdes  n’est  pas  assez  tranchée  pour  qu’on 
puisse  marquer  sûrement  la  limite  qui  sépare  ces  deux  classes  de 
corps  simples. 

Propriétés  physiques  des  métaux.  — Elles  sont  résumées 
dans  le  tableau  de  la  page  245. 

Mais  il  est  nécessaire  de  compléter  par  quelques  développements 
les  indications  qu’il  nous  donne. 

Les  métaux  sont  opaques  ; pourtant  leur  opacité  n’est  pas  absolue. 
Interpose^  entre  l’œil  et  le  jour  une  feuille  d’or  battu,  serrée  entre 
deux  lames  de  verre,  elle  laissera  passer  une  lumière  verte. 

Cet  or  possède  un  éclat  brillant  et  une  couleur  d’un  jaune  fauve. 
Il  peut  perdre  son  éclat,  lorsqu’il  est  réduit  en  une  poussière 
très-ténue.  Mais  il  suffit  de  frotter  celte  poussière  avec  un  cori>s 
dur,  de  l’écraser  dans  un  mortier  en  agate  ou  sur  le  brunissoir 
pour  lui  rendre,  avec  un  certain  degré  de  cohésion,  son  éclat  parti- 
culier. 

11  en  est  ainsi  de  tous  les  métaux.  Un  très-grand  état  de  division 
leur  fait  perdre  leur  éclat  métallique  ; le  frottement  sur  le  brunis- 
soir le  leur  restitue. 


548 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODEDNE 


rnOPIUETÉS  PHYSIQUES  DES  MÉTAUX.  249 

La  couleur  jaune  fauve  n’est  pas  la  couleur  propre  de  l’or  : les 
rayons  qu’il  renvoie  cà  l’œil  y arrivent  après  avoir  subi  une  seule 
léflexion.  Si  on  les  lait  tomber  sur  de  nouvelles  surfaces  d’or 
polies,  après  10  réllexions  successives,  le  métal  se  colorera  en  rouge 
vil.  Dans  les  mêmes  circonstances,  le  cuivre  paraîtra  rouge  écar- 
late, le  zinc  bleu  indigo,  le  fer  violet,  l’argent  jaune  pur.  (B.  Pré- 
vost.) ^ 

La  plupart  des  métaux  peuvent  cristalliser.  Le  bismuth  en  offre 
I exemple  le  plus  lemarquable.  Qu  on  fonde  quelques  kilogrammes 
de  ce  métal  purifié  et  qu’on  laisse  refroidir  lentement  la  masse  li- 
quide : le  métal  va  se  solidifier  d'abord  au  contact  des  parois  du  vase 
et  à la  surface,  là  où  il  se  refroidit  davantage.  Si  l’on  perce,  au  bout 
de  quelque  temps,  la  croûte  qui  recouvre  le  métal  encore  liquide 
et  qu’on  laisse  écouler  celui-ci,  tout  l’intérieur  du  vase  se  trouve 
rempli  de  magnifiques  cristaux,  en  trémies  pyramidales,  offrant  les 
teintes  irisées  les  plus  vives. 

D autres  métaux,  tels  que  le  cuivre,  le  plomb,  l’antimoine,  l’étain, 
argent,  l’or  peuvent  cristalliser  dans  certaines  circonstances.  La 
nature  nous  en  ofire  quelques-uns  à l’état  cristallin. 

On  nomme  malléables  les  métaux  susceptibles  de  s’étendre  en 
lames  minces  sous  le  choc  du  marteau  ou  sous  la  pression  du  lami- 
noir  {ficj.  90).  AA  sont  deux  cylindres  en  acier  capables  de  se  mou- 

B B 


Fig.  9J. 

voir  autour  de  leur  axe,  en  sens  inverse  l’un  de  l’antre.  Si  l’on 
engage  entre  eux  une  plaque  de  métal  d’une  certaine  épaisseur,  ils 
vont  l’entraînerdansleur  marche  et  la  lame  amincie  sortira  de  l’autre 
côté  avec  une  épaisseur  égale  à l’écartement  des  cylindres.  En  diini- 
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niiant  progressivement  cet  écartement  à l’aide  des  vis  BB,on  réduit 
de  plus  en  plus  l’épaisseur  de  la  lame. 

On  qualifie  de  ductiles  les  métaux  qui  se  laissent  tirer  en  fils. 
L’opération  s’exécute  dans  une  machine  représentée  {fig.  91)- 
C’est  une  plaque  d’acier  fondu  //’,  ench.àssée  dans  les  montants 
CC,  qui  sont  eux- memes  solidement  fixés  sur  un  banc.  La  plaque 


ou  filière  est  percée  d’une  série  de  trous  de  plus  en  plus  petits.  Au 
sortir  de  la  filière,  le  fil,  qui  se  déroule  du  dévidoir  A,  vient  s’en- 
rouler autour  de  la  bobine  B qui  est  mise  en  mouvement  par  un 
moteur. 

Pour  qu’un  métal  puisse  se  tirer  en  fils  fins,  il  faut  qu’il  offre 
une  certaine  résistance  à la  rupture.  C’est  ce  qui  constitue  la  téna- 
cité. On  la  mesure  en  suspendant  des  poids  à l’extrémité  de  fils 
métalliques  d’un  môme  diamètre.  Le  fer  est  le  plus  tenace  des 
métaux. 

Tous  les  métaux  sont  fusibles.  Quelques-uns  sont  volatils  et  peuvent 
être  distillés.  Parmi  ces  derniers  on  remarque  le  mercure,  le  potas- 
sium, le  sodium,  le  zinc,  le  cadmium. 

Propriétés  cliimiques  des  métaux.  — Les  métaux  sc  com- 
binent entre  eux  et  avec  les  métalloïdes.  L’énergie  avec  laquelle  ces 
combinaisons  s’effectuent  est  très-variable.  En  général  les  métaux 
doués  des  affinités  les  plus  fortes  sont  ceux  qu’on  nomme  alcalins 
parce  qu’on  les  retire  des  alcalis.  Tels  sont  le  potassium  et  le 
sodium. 
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Tous  les  métaux  s'unissent  directement  au  clilore.  Les  chlo- 
rures ainsi  formés  ne  possèdent  pas  tous  la  même  composition  : ils 
renferment  pour  un  atome  de  métal  un  nombre  inégal  d’atomes  de 
chlore. 

Pareille  remarcpie  s’applique  aux  oxydes,  aux  sulfures  formés  par 
l’union  de  l’oxygène  ou  du  soufre  avec  les  métaux.  La  puissance  de 
combinaison  de  ces  derniers  pour  le  chlore,  l’oxygène,  le  soufre,  etc., 
est  donc  loin  d’être  la  même.  En  d’autres  termes,  les  atomes  des 
métaux  peuvent  attirer  un  nombre  inégal  d’atomes  de  chlore,  d’oxy- 
gène, etc.  : d’où  il  suit  que  la  composition  atomique  des  corps  ainsi 
formés  est  différente.  Si  l’on  compare  les  métaux,  sous  ce  rapport, 
on  constate  entre  eux  des  analogies,  ou  des  dilférences,  qui  peuvent 
devenir  la  base  d’une  classification  naturelle.  On  réunit  dans  un 
même  groupe  les  métaux  qui  forment  des  composés  analogues  par 
leur  constitution  atomique.  Ces  principes  sont  ceux  qui  nous  ont 
guidés  naguère  dans  la  classification  des  métalloïdes.  Nous  essaye- 
rons de  les  appliquer  aux  métaux,  dès  que  nous  aurons  acquis  une 
connaissance  générale  de  leurs  composés. 

Thénard  avait  fondé  autrefois  une  classification  des  métaux,  non 
pas  sur  leur  puissance  de  combinaison  considérée  d’une  manière 
générale,  mais  sur  l’énergie  variable  de  leur  affinité  pour  l’oxygène. 
11  avait  mesuré  cette  affinité  : 

1"  Par  la  facilité  plus  ou  moins  grande  avec  laquelle  les  métaux 
attirent,  à diverses  températures,  l’oxygène  libre; 

2“  Par  la  difficulté  avec  laquelle  les  oxydes,  une  fois  formés, 
abandonnent  de  nouveau  leur  oxygène; 

0°  Par  1 énergie  plus  ou  moins  grande  avec  laquelle  les  métaux 
décomposent  l’eau. 

Se  fondant  sur  ces  principes,  Thénard  avait  partagé  les  métaux 
en  6 classes. 

On  ne  peut  niei  que  celte  classification  ne  présente  de  grands 
avantages  au  point  de  vue  pratique;  mais,  d’un  autre  côté,  elle 
méconnaît,  dans  un  grand  nombre  de  cas,  les  analogies  les  mieux 
constatées.  Elle  est  à la  classification  naturelle,  fondée  sur  un 
ensemble  de  caractères,  ce  que  la  méthode  de  Linné  est  à la  méthode 
naturelle  de  Jussieu. 

État  naturel  et  extraction  des  métaux.  — La  nature  noUS 
offre  certains  métaux  libres  de  toute  combinaison.  C’est  ainsi  que 
l’or,  l’argent,  le  cuivre,  le  bismuth  se  rencontrent  à l’état  natif. 
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Plus  souvent  les  métaux  sont  combinés  avec  l’oxygène,  avec  le 
soufre  ou  avec  d’autres  métalloïdes.  Les  sulfures  naturels  sont 
nombreux  et  abondanis  : ceux  d’argent,  de  cuivre,  de  mercure,  de 
plomb,  de  zinc,  constituent  les  minerais  les  plus  ordinaires  dont  ou 
extrait  ces  métaux. 

Le  fer  et  l’étain  se  retirent  de  leurs  oxydes,  qu’on  rencontre  dans 
la  nature. 

Souvent  les  métaux  sont  engagés  dans  des  combinaisons  salines. 
On  les  trouve  à l’état  de  chlorures,  de  carbonates,  de  sulfates,  de 
phosphates,  de  silicates. 

IVous  ne  pouvons  indiquer  ici  que  d’une  manière  très-générale 
Êss  méthodes  à l’aide  desquelles  on  parvient  à extraire  les  métaux  de 
leurs  combinaisons. 

S’agit-il  de  retirer  un  métal  de  son  oxyde,  on  réduit  celui-ci  par 
le  charbon  à une  haute  température. 

'Si  le  minerai  est  un  sulfure,  on  commence  par  le  griller,  c’est-à- 
dire  par  le  chauffer  au  contact  de  l’air.  L’oxygène  de  l’air  se  porte 
alors  et  sur  le  soufre,  qui  se  dégage  à l’état  de  gaz  sulfureux,  et  sur 
le  métal  qui  reste  à l’état  d’oxyde  ; on  réduit  ensuite  ce  dernier  par 
le  charbon. 

On  retire  quelquefois  les  métaux  de  leurs  chlorures,  en  chauffant 
ceux-ci  avec  du  sodium,  qui  s’empare  du  chlore  pour  former  du 
vblorure  de  sodium. 


ALLIAGES. 

On  nomme  alliages  les  combinaisons  des  métaux  entre  eux,  amal- 
games les  alliages  formés  par  le  mercure.  Ces  combinaisons  déga- 
gent de  la  chaleur  au  moment  où  elles  se  forment. 

Expérience.  Je  chauffe  du  mercure  dans  un  creuset  et  j’y  pro- 
jette un  morceau  de  sodium;  celui-ci  se  dissout  instantanément, 
en  faisant  entendre  un  sifllement , indice  d’un  dégagement  de 
chaleur. 

En  employant  des  proportions  convenables  de  mercure  et  de  so- 
dium, on  peut  obtenir  l’alliage  en  cristaux,  qui  possèdent  une  com- 
position définie. 

On  connaît  des  combinaisons  cristallines  de  zinc  et  d’antimoine. 
La  plus  intéressante  Sb-Zn^ renferme  2 atomes  d’antimoine  pour  3 
atomes  de  zinc. 


ALLIAGES. 
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Le  plus  souvent,  il  faut  le  dire,  les  alliages  n’offrent  pas  les  ca- 
ractères de  composés  définis.  Les  métaux  semblent  s’allier  en 
toutes  proportions,  pour  former  des  mélanges  plus  ou  moins  homo- 
gènes; mais  ce  n’est  là  qu’une  apparence,  et  Ton  doit  admettre, 
dans  un  tel  mélange , 1 existence  d’un  ou  de  plusieurs  composés 
définis,  qui  se  sont  dissous  les  uns  dans  les  autres,  ou  qui  restent 
mêlés  à l’excès  de  run  des  métaux.  Tout  cela  peut  former  une  massi' 
sensiblement  homogène  , surtout  lorsque  le  mélange  fondu  a éb* 
en  quelque  sorte  surpris  par  le  refroidissement.  Mais  que  ce  der- 
nier soit  lent,  il  peut  arriver  que  les  composés  définis  les  moins 
fusibles  se  séparent  du  liquide  sous  forme  cristalline,  prenant 
l’avance  en  quelque  sorte  sur  les  composés  les  plus  fusibles  qui  de- 
meurent encore  liquides.  Un  tel  départ  se  fait  souvent  dans  les 
alliages  fondus  en  grande  masse  et  soumis  à un  refroidissement  lent. 
On  le  nomme  liquation,  et  l’on  conçoit  que  les  alliages  ainsi  refroi- 
dis soient  loin  de  présenter,  après  leur  solidification  définitive,  une 
composition  homogène. 

Réciproquement  lorsqu’on  réchauffe  lentement  une  masse  formée 
par  un  mélange  de  métaux  et  d’alliages,  le  plus  fusible  peut  pren- 
dre l’état  liquide  et  se  séparer  avant  les  autres. 

Ajoutons  que,  dans  les  arts,  on  lire  parti  de  cette  inégalité  des 
points  de  fusion  des  divers  composés  définis  qui  peuvent  exister 
dans  un  alliage. 

Les  alliages  sont  toujours  plus  fusibles  que  le  plus  fusible  des  mé- 
taux composants. 

On  connait  un  alliage  fusible  entre  G0°  et  71°;  il  est  formé 
de  : 


r,3dmili::i 
Élaiii.  . . 
l'iumi)..  . 
Cismutli. . 


1 à 2 |iarlies. 
2 iiarlios. 
•i  paï  Uos. 
7 à 8 pallies. 


Cest  l’alliage  de  Wool.  L’alliage  fusible  de  d’Arcel  est  formé 
de  ; 

C'smnüi 8 liai'lies. 

l’biiii.. î;  parlios. 

Elaiii ô parlios. 

11  foui  à 94°, .5. 

Le  tableau  suivant  donne  la  composition  des  jii'iiicipaux  al- 

liages. 


wcnTz. 


15 
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Monnaie  d’or  française 


(Or.  . , 
j Cuivre. 


900 

100 


Vaisselle  et  bijouterie  d’or 


I Or.  . 

I Cuivre 


Monnaie  d'argent  française  (ancien"®) 


( Argent 
( Cuivre. 


750  à 920 


2o0  à SO 

. . 900 
. . 100 


(nouvelle). 


Argent 

Cuivre. 


835 

165 


Vaisselle  d’argent 


Bijoux  d’argent 


Bronze  monétaire  et  des  médailles. . 


Bronze  de  canon 


(Argent.  . . 

950 

(Cuivre.  . . 

50 

Argent.  . . 

800 

Cuivre.  . . 

/Cuivre.  . . 

) Élain.  . . . 

I Zinc .... 

. ...  0,5  à 1 

(Cuivre.  . . 

100 

[ Étain.  . , . 

Métal  des  tamtams  et  des  cymbales. 


Cuivre. 
Élain. . 


80 

20 


Métal  des  cloches 

Métal  des  télescopes 

Bronze  d’aluminium.  . . . . 

Chrysocale 

Laiton 

Maillechort 

Caractères  d’imprimerie.  . . 

Métal  anglais 

Vaisselle  et  robinets  d’élain.. 
Mesures  pour  les  liquides.  . . 
Soudure  îles  plombiers.  . . . 


(Cuivre 78 

■ i Élain.  ...  22 

(Cuivre 67 

■ I Étain 55 

I Cuivre 90  à 95 

■ I Aluminium 10  à 5 

(Cuivre 90 

( Zinc 10 

I Cuivre 65 

■ • 1 Zinc 55 

I Cuivre 50 

. .(Zinc 25 

I Nickel 25 

j Plomb 80 

' I Antimoine 20 

(Élain 100 

I Antimoine 8 

*i  Bismuth 1 

I Cuivre 4 

j Étain 92 

• ’i  Plomb 8 

(Élain 82 

■ ■(Plomb 18 

(Élain 6 

* '(Plomb 35 
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Formation  des  oxydes.  — Les  métaux  attirent  l’oxygène  avec 
une  énergie  très-inégale.  Exposés  à l’air,  un  grand  nombre  d’entre 
eux  s’oxydent  à une  température  plus  ou  moins  élevée.  Il  im- 
porte de  distinguer,  à cet  égard,  l’action  de  l’air  sec  de  celle  do 
l’air  humide. 

Seul,  le  potassium  attire  l’oxygène  sec  à la  température  ordinaire. 
Tous  les  autres  métaux,  à l’exception  de  l’argent,  de  l’or,  du  pla- 
tine, ne  se  convertissent  en  oxydes,  au  contact  de  l’air,  qu’à  une 
température  élevée.  Le  plomb  en  fusion  attire  l’oxygène.  Le  mercure 
s’oxyde  vers  550°,  le  cuivre  au  rouge  sombre. 

Souvent  cette  combinaison  se  fait  avec  dégagement  de  chaleur 
lumineuse.  Nous  savons  que  le  fer  brûle  dans  l’oxygène,  mais  qu’il 
faut  préalablement  le  porter  au  rouge  pour  que  cette  combustion 
puisse  s’effectuer. 

Expérience.  Voici  pourtant  du  fer  qui  prend  feu,  à la  température 
ordinaire,  dés  qu’d  a le  contact  de  l’atmosphère.  Chaque  parcelle 
de  celte  poudre  noire  que  je  lance  dans  l’air  devient  une  vive  étin- 
celle; c’est  du  fer  pyrophorique  ; nous  l’avons  obtenu  en  réduisant 
l’oxyde  de  fer  par  l’hydrogène  à une  température  peu  élevée.  L’état 
de  division  du  métal  favorise  donc  l’oxydation. 

Tout  le  monde  sait  qu’une  lame  de  fer  conserve  indéfiniment  son 
brillant  dans  un  air  sec;  mais  qu’on  dépose  sur  cette  lame  une 
goutte  d’eau,  ou  qu’on  l’abandonne  dans  un  endroit  humide,  la 
rouille  ne  tardera  pas  à apparaître,  et  cette  rouille  est  un  hydrate 
ferrique.  Le  métal  a donc  fixé  à la  fois  de  l’oxygène  et  de  l’eau. 

On  admet  que  c’est  l’oxygène  de  l’air  dissous  qui  se  porte  d’abord 
sur  le  métal,  et  que  cette'  fixation  d’oxygène  est  favorisée  par  la 
présence  de  l’acide  carbonique.  Quoi  qu’il  en  soit,  la  tache  de  rouille 
une  fois  formée  constitue  un  élément  de  pile  avec  le  fer  lui-méme, 
et  le  courant  galvanique  qui  en  résulte  décompose  l’eau.  L’oxydation 
marche  alors  rapidement,  1 oxygène  de  l’eau  décomposée  se  portant 
sur  le  métal. 

Il  est  posssible  que  l'eau  oxygénée  joue  un  rôle  dans  les  oxyda- 
tions. Elle  peut  se  former  comme  produit  secondaire,  pendant  la 
décomposition  de  l’eau,  et  se  fixer  directement  sur  les  métaux,  de 
manière  à les  conveiTiren  hydrates.  (Weltzien.) 
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Fe-  + 31120‘^  4-  Fe-Ociis 

Fer.  Eau  II  drate 

oxygénée.  lei  rique. 

Mg  + IPO"-  = MoOMI- 

Magnésiam.  Ilyilrale 

de  magnésium. 

Remarquons,  en  effet,  que  l’oxydation  des  mélauxà  l’air  humide 
donne  toujours  lieu  à la  formation  d’hydrates  métalliques  et  non 
d'oxydes. 

Coinposît’on  des  oxydes;  leur  classification.  — Nous  avons 
fait  remarquer  plus  haut  que  les  métaux  peuvent  fixer  un  nombre 
différent  d’atomes  d’oxygène;  nous  savons,  de  plus,  qu’un  seul  et 
même  métal  peut  former  avec  l’oxygène  divers  degrés  d’oxydation. 
Il  en  résulte  que  les  oxydes  présentent,  dans  leur  composition,  des 
différences  qui  sont  d’autant  plus  importantes  qu  elles  exercent  une 
inlluence  mar(iuée  sur  les  propriétés. 

1“  Certains  oxydes  présentent  la  composition  atomique  de  l'eau, 
‘i  atomes  de  métal  peuvent  fixer  1 atome  d’oxygène,  comme  font  2 
atomes  d'hydrogène.  Un  a,  en  effet, 

O oxyde  de  polassium. 

Na  O oxyde  de  sodium. 

Li'O  oxyde  de  liliiiiim. 

Tl- O proloxyde  de  lliallium. 

. .4g^0  oxyde  d’aigeiil. 

2“  1 atome  de  métal  peut  fixer  1 atome  d’oxygène  ; il  en  résulte 
des  oxydes  de  la  forme  .MO.  Tels  sont  : 

Ba  0 oxyde  de  baryum. 

Sr  O oxyde  de  slioulium. 

Ga  0 oxyde  de  calcium. 

3Ig  0 oxyde  de  muguésium. 

MuO  oxyd(^  maugmeux. 

Fe  0 oxyde  leiieux.  ■ 

Zii  O oxyde  de  zmc. 

Pu  O oxyde  de  plomb. 

CuO  oxyde  cuiviupie. 

IlgO  oxyde  mei'cuiiciue. 

Sn  U oxyde  slauuou.x. 

Les  oxydes  à un  atome  d’oxygène  sont,  en  générai,  des  bases  très- 
énergiques  : ils  réagissent  énergupiement  sur  les  acide^,  de  manière 
à former  des  sels.  Ou  les  uoinine  quebiuelois  oxydes  basiques. 

5°  On  nom\nc.scs'inio.L'ijd(}s  des  oxydes  ([ui  renlénueiit  2 atomes  de 
métal  et  5 atomes  d’oxygène.  Tel  est  1 oxyde  d’antimoine,  que  nous 
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avons  déjà  étudié;  les  oxydes  de  bismuth,  d’or,  etc.,  possèdent  une 
composition  analogue. 

Sb“0^  oxytle  d’antimoine. 

Bi-  O’  oxyde  de  hisiiiiilli. 

Au-0^  oxyde  auriqiie. 

Fe-U^  oxyde  ferrique. 

Mii-0’  oxyde  uiaiiganique. 

Cr*  U®  oxyde  chruinique. 

Al"  0®  oxyde  d’aluiuiniura 

4“  Un  grand  nombre  d’oxydes  renferment  2 atomes  d’oxygène. 
Tels  sont  : 

Ba  0"  bioxyde  de  baryum. 

Sr  0-  bioxyde  de  slioiiliuni. 

Mn  0-  bioxyde  Je  manganèse. 

Pb  0-  bioxyde  de  plomb. 

Sn  0-  bioxyde  stannique  (acide  stannique  anhydre). 

Les  quatre  premiers  bioxydes  sont  incapables  de  s’unir  aux  acides, 
de  manière  à former  des  sels  correspondants.  M.  Dumas  les  a nom- 
més oxijdes  singuliers.  Lorsqu’on  chauffe  du  bioxyde  de  manganèse 
avec  de  l’acide  sulfurique,  il  se  dégage  de  l’oxygène  et  il  se  forme 
du  sulfate  maiiganeux  qui  correspond  non  au  bioxyde,  mais  à l’oxyde 
mangancux. 

SOMP  -f-  MnO^  = h'O^Mn  + H-0  -f  0 

Acide  Bioxyde  Suliaie 

suHurique.  de  manganèse.  mangancux. 

Dans  les  mêmes  circonstances,  les  autres  oxydes  singuliers  se 
comportent  comme  le  bioxyde  de  manganèse. 

Ouant  au  bioxyde  stannique,  c’est  l'anhydride  d’un  acide  métal- 
lique, l'acide  stannique  SnO^ll’. 

SnQ2  -I-  ll^O  — Sn^0^1l2 

5“  Les  oxydes  qui  renferment  5 atomes  d’oxygène  possèdent  un 
caractère  acide  plus  prononcé  encore  qtie  l'anhydride  stannique. 
On  connaît  un  acide  manganique  atdiydre  ou  anhydride  manga- 
nique  MnO^.  Les  acides  ferrique  et  chromique  anhydres  possèdent 
même  composition. 

MnO^  anliyJriJe  manganique. 

CrO®  aiiliydri'le  cliioniique. 

FeO'*  anliydi'ide  fenique. 

Les  anhydrides  osmique  OsO'^  et  perruthénique  RuO^  composés 
très-délinis,  cristallins  et  volatils,  renfermant  4 atomes  d’oxygène. 
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6“  Il  existe  des  oxydes  plus  complexes  que  les  précédents  et  qu’on 

peut  envisager  comme  formés  par  l’imion  de  deux  oxydes.  On  les  a 

nommés  oxijdes  mlins.  Tels  sont  ; 

L’oxyde  rouge  de  manganèse.  . . . Mn^O*  = Mn*0’  -i-  MnO 
L’oxyde  rouge  de  plomb Pb’ü*  = Pb  Ü-  -i-  2PbO 

On  le  voit,  le  premier  renferme  1 molécule  d’un  sesquioxyde  unie 
à 1 molécule  d’un  protoxyde,  le  second,  1 molécule  d’un  bioxyde 
unie  à 2 molécules  d’un  protoxyde. 

Propriétés  chimiques  des  oxydes.  — Parmi  les  oxydes,  les 
uns  sont  fixes,  c’est-à-dire  indécomposables  par  la  chaleur,  d’autres 
perdent  leur  oxygène  en  totalité  ou  en  partie.  Les  oxydes  des  mé- 
taux nobles,  tels  que  l’argent,  l’or,  le  platine,  sont  réductibles  par 
la  chaleur  seule,  en  métal  et  en  oxygène.  Nous  savons  que  l’oxyde 
mercurique  se  décompose,  au  rouge  sombre,  en  mercure  et  en  oxy- 
gène. Un  grand  nombre  d’oxydes  à 2 ou  5 atomes  d’oxygène  perdent 
une  partie  de  ce  dernier  élément  lorsqu’on  les  porte  au  rouge.  Tels 
sont  les  bioxydes  de  manganèse  (page  55),  de  plomb,  de  baryum. 

Parmi  les  oxydes  les  plus  stables,  il  faut  compter  ceux  qui  ne  ren- 
ferment qu’un  atome  d’oxygène.  Chauffés  au  contact  de  l'air,  quel- 
ques-uns de  ces  derniers  absorbent  de  l’oxygène  pour  former  des 
oxydes  supérieurs.  Tels  sont  les  oxydes  manganeux,  ferreux,  plom- 
bique  et  stanneux. 

Vliydro(jène  réduit  îa  plupart  des  oxydes  à une  température 
plus  ou  moins  élevée  : il  se  forme  de  l’eau  et  le  métal  est  mis  en 
liberté. 

Expérience.  Je  lais  passer  un  courant  de  gaz  hydrogène  sec  sur 
de  l’oxyde  ferrique  (sesquioxyde  de  fer)  que  je  chauffe  dans  une 
ampoule  à l’aide  d’une  lampe  à esprit-de-vin.  Il  est  réduit  et  se 
convertit  en  une  poudre  noire  qui  est  du  fer  très-divisé  et  pijro- 
phorique  (page  252).  La  vapeur  d’eau  formée  en  même  temps  va 
s’échapper  par  la  pointe  effilée  de  la  boule  [fig.  92). 

Fe^O"  -f-  3ir^  = 511-0  -h  2Fe 

Sesquioxyde  Hydrogène.  Eau.  Fer. 

de  lci\ 

On  peut  remplacer  le  sesquioxyde  de  fer  par  l’oxyde  cuivrique 
CuO.  Si  on  le  chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  se  réduit  en 
cuivre  métallique,  avec  formation  d’eau,  et  cette  action  est  telle- 
ment énergique  qu’elle  donne  lieu  à une  production  de  chaleur 
lumineuse. 
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Le  charbon  réduit  la  plupart  des  oxydes  avec  formation  de  gaz 
carbonique  ou  d oxyde  de  carbone.  Il  eslinôme  plus  énergique  dans 


G 


■ Fig.  92. 

son  action  que  l’hydrogène,  car  il  décompose  des  oxydes  irréducti- 
bles par  ce  deiniei,  tels  que  ceux  de  potassium  et  de  sodium.  Les 
oxydes’de  calcium,  de  baryum,  de  strontium,  de  magnésium,  d’alu- 
minium, sont  irréductibles  parle  charbon.  Les  autres  exigent  pour 
se  réduire  une  température  plus  ou  moins  élevée,  suivant  la  force 
avec  laquelle  ils  retiennent  l’oxygène.  Si  la  réduction  est  difficile, 
elle  e.xige  le  secours  d’une  forte  chaleur  et  il  se  forme  de  l’oxyde  de 
carbone;  sinon,  c’est  du  gaz  carbonique  qui  se  torme. 

Expérience.  Pour  réduire  l’oxyde  cuivrique  par  le  charbon,  il  me 
suffit  d’introduire  le  mélange  dans  un  petit  tube  [fig.  95)  et  de  chauf- 
fer avec  une  lampe  à esprit-de-vin.  Il  se  dégage  du  gaz  carbo- 
nique : 

2CuO  -h  G = 2Cu  -P  CQ2 

cuivrique.  carboiiir|ue. 

Mais  pour  réduire  l’oxyde  de  zinc  par  le  charbon,  il  est  nécessaire 
de  chauffer  le  mélange  au  rouge  vif  dans  une  cornue  de  grès,  il  se 
dégage  alors  de  l’oxyde  de  carbone. 

ZnO  -f-  G =3  CO  -f  Zn 

Oxyde  Oxyde 

de  zinc.  de  carbone. 
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Le  chlore  décompose  presque  tous  les  oxydes,  à une  température 
élevée.  Il  en  chasse  l’oxygène  et  s’unit  au  métal,  de  manière  à 
tonner  un  chlorure.  Un  certain  nombre  d’oxydes,  irréductibles  par 
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le  charbon,  résistent  aussi  à l’action  du  chlore.  Tel  est  l’oxyde  d’a- 
luminium ou  alumine.  Mais  lorsqu’on  soumel  de  tels  oxydes  à l’ac- 
tion simultanée  du  chlore  et  du  charbon  à une  haute  température, 
ils  se  convertissent  en  chlorures,  en  même  temps  qu’il  se  dégage 
de  l’oxyde  de  carbone. 

Expérience.  On  introduit  dans  un  lube  de  porcelaine  BB  {fig.  94) 
un  mélange  intime  d’alumine  et  de  charbon,  on  chaufle  le  tube  au 
rouge  vit  et  l’on  y dirige  un  cou  ’ant  de  chlore  sec.  Il  se  dégage  alors 
de  l’oxyde  de  carbone  et  il  se  lorme  du  chlorure  d’aluminium  vo- 
latil qui  va  se  condenser  dans  un  récipient  refroidi. 

Le  soufre  décompose  tous  les  oxydes,  sauf  1 alumine  et  ses  ana- 
logues. L'aclion  s’accomplit  à une  lempéraliu’e  élevée  et  donne  lieu 
à la  formalion  de  sulfures  et  de  gaz  sulfureux,  ou  de  sulfures  et 
de  sulfates  lorsque  ces  derniers  sont  indécomposables  })ar  la  cha- 
leur. 

Expérience.  Qu’on  chauffe  du  soufre  avec  de  l'oxyde  noir  de  cui- 
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vre,  il  se  formera  du  sulfure  de  cuivre,  et  il  se  dégagera  du  gaz  sul- 
fureux. 


2CuO 

Oxyde 

cuivrique. 


5S  = 2CuS  + SO" 

SiiHure  Gaz 

cuivrique.  sulfureux. 


Fig.  9i. 

D’un  autre  coté,  si  l’on  chauffe  de  l’oxyde  de  calcium  (chaux)  ou 
même  de  l’oxyde  de  plomb  PbO  avec  du  soufre,  il  se  forme  un  sul- 
fate et  un  sulfure. 

4CaO  -4-  2S2  = 5CaS  SO^Ca 

Oxyde  Soufre.  Sulfure  Sulfate 

de  calcium.  de  calcium.  calcique. 

Action  de  l’eau  sur  les  oxydes.  — Biï.Tdi-ntcs  et  Acides 

métalliques.  — Expérience.  J’arrose  quelques  fragmenis  d'oxyde 
de  baryum  ou  baryte  avec  de  l’eau  Iroide.  .\  l’instant,  une  réaction 
très-vive  se  manifeste.  L’eau  s’unit  .à  l'oxyde  métallique  avec  une 
énergie  telle  que  la  chaleur  dégagée  réduit  immédialemeiit  en  va- 
peur une  partie  de  l’eau.  L’oxyde  de  baryum  se  convertit  ainsi  on 
hydrate. 


BaO  -h  11-^0 

Oxyde 

baryum. 


: BaOdP 

Hydrate 
de  Ijaryuin, 


15 
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De  même,  les  oxydes  de  potassium  et  de  sodium  absorbent  éner- 
giquement les  éléments  de  l’eau  pour  former  les  hydrates. 

R20  4-  H^O  1=:  211KO 

Oxyde  Hydrate 

de  potassium.  de  potassium. 

Les  hydrates  de  potassium  et  de  sodium  sont  solubles  dans  l’eau, 
et  cette  solution  est  caustique.  Elle  verdit  le  sirop  de  violettes  el 
ramène  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie.  Les  hydrates  con- 
stituent les  alcalis. 

Les  hydrates  de  baryum,  de  strontium  et  de  calcium,  se  dissol- 
vent pareillement^dans  l’eau,  et  ces  solutions  possèdent,  de  même, 
une  certaine  causticité. 

D’autres  hydrates  sont  insolubles  : on  peut  les  obtenir  par  double 
décomposition  en  précipitant  les  sels  correspondants  par  un  alcali. 

Expérience.  Je  verse  une  solution  de  potasse  caustique  dans  la 
solution  bleue  de  sulfate  cuivrique  : il  se  forme  un  précipité  bleu 
clair  d’hydrate  cuivrique. 

SO^Cii  -H  211K0  CuO-IP  + SO^K^ 

Sulfate  Potasse.  Hydrate  Sulfate 

cuivri([ue.  cuivrique.  potassique. 

Mais  si  je  chauffe  ce  précipité  au  sein  même  de  la  liqueur  où  il  s’est 
formé,  il  brunit  : il  s’est  converti  en  oxyde,  en  perdant  son  eau. 

=r  CiiO  + H-0 

Hjdrale  Oxyde 

cuivrique.  cuivrique. 

Ainsi  font  un  grand  nombre  d’hydrates  métalliques  lorsqu’on  les 
chauffe. 

Il  existe  de  véritables  acides  métalliques,  qui  renferment  les  élé- 
ments d’un  anhydride,  plus  de  l’eau. 

CrO'dl^  — Crû"  + H'O 

Acide  Anhydride 

chromique.  cliromiquc. 

MnOMI=  = MnO"  -f-  IL^O 

Acide  .Anhydride 

manganique.  manganique. 

On  voit  que  ces  acides  métalliques  sont  comparables  à l’acide 
sulfurique,  en  ce  qui  concerne  leur  composition. 

S0'*H2  — SO^  4-  11^0 

Acide  Anhydride 

siilfuriqno.  siilfiiriijue. 
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Ils  s en  rapprochent  aussi  par  leurs  fonctions  chimiques  : ils 
renferment  2 atomes  cl  hydrogène  basique,  c’est-à-dire  aptes  à être 
remplacés  par  un  métal. 


SULFURES  MÉTALLIQUES. 


Le  soufre  possède  une  grande  tendance  à s’unir  aux  métaux,  et 
cette  union  s accomplit  souvent  avec  un  vif  dégagement  de  chaleur. 
La  tournure  de  cuivre,  la  limaille  de  fer,  brûlent  dans  la  vapeur  de 
soufre.  Nous  avons  déjà  indiqué  les  phénomènes  qui  déterminent 
et  accompagnent  cette  combinaison  (page  11).  Nous  savons  que  la 
présence  d une  petite  quantité  d’eau  la  favorise  dans  le  cas  d’un 
mélange  de  soufre  et  de  limaille  de  fer. 

Ajoutons  que  certains  métaux,  tels  que  l’aluminium,  le  zinc,  l’or 
résistent  à l’action  du  soufre,  même  à une  haute  température.’ 

Les  sulfures  postent  une  composition  analogue  à celle  des  oxydes. 

Les  transformations  les  plus  importantes  qu’ils  puissent  éprou- 
ver sont  les  suivantes: 

L oxygène  décompose  tous  les  sulfures  à une  température  plu^; 
ou  moins  élevée. 

Expérience.  Je  projette  dans  l’air  du  sulfure  de  potassium  trés- 
di^isé,  obtenu  par  la  calcination  du  sulfate  avec  un  excès  de  char- 
bon. C’est  une  poussière  noire,  mais  elle  devient  incandescente  au 
contact  de  l’air  et  produit  une  gerbe  de  feu  (pyropliore  de  Gav- 
Lussac).  Son  état  de  division  favorise  l’absorption  de  l’oxyoéne. 
Celui-ci,  en  se  portant  sur  le  sulfure,  le  convertit  en  sulfate.” 

K'^S  -I-  0^  = S0d(2 

Sulluie  Sulfate 

U0  potassium,  je  potassium. 


L oxygène  sec  agit  ainsi  sur  les  sulfures  toutes  les  fois  que  les 
sulfates  sont  stables  à une  haute  température.  Dans  le  cas  contraire, 
c est  du  gaz  sulfureux  qui  prend  naissance,  et  il  reste  un  résidu 
d ox^de  ou  iiiêiiie  de  métal,  si  1 oxyde  est  décomposable. 

Qu’on  grille  du  sulfure  de  zinc,  on  le  convertira  en  oxyde  de  zinc 
et  il  se  dégagera  du  gaz  sulfureux.  Mais  si  l’on  chauffe  du  sulfure 

de  mercuie  dans  un  courant  d air,  il  se  formera  du  mercure  métal- 
lique. 


IlgS  H-  Q2 

Sulfure 
de  mercui  e. 


= Ilg  + SQ2 

Mercure.  Gaz 

sulfureux. 
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Vo.rydène  hinnicle  réagit  plus  facilement  sur  les  sulfures  que 
l’oxygène  sec.  En  se  fixant  sur  eux,  à la  tempéralnre  ordinaire,  il 
les  convertit  en  sulfates. 

FeS  4-  0'^  = SO^Fe 

Sulfure  de  fer.  Sulhile  ferreux. 

Le  chlore  attaque  tous  les  sulfures,  en  donnant  des  chlorures 
mélalliques  et  du  chlorure  de  souire,  si  l’on  opère  par  la  voie 
sèche  et  du  soufre,  si  Faction  a heu  en  présence  de  l’eau. 

L'eau  dissout  les  sulfures  alcalins,  ainsi  que  ceux  de  calcium,  de 
harynm,  de  strontium.  Les  autres  y sont  insolubles. 

L'hydrogène  sulfuré  peut  se  combiner  avec  certains  sulfures  : il 
les  convertit  en  sidfhydrales.  On  remarquera  l’analogie  de  cette 
réaction  avec  celle  de  l’eau  sur  les  oxydes. 


+ 

ILS  : 

=r  2IIKS 

Sull'iirc 

11  i drogéne 

f ulfliydrate 

de  po'.assiiim. 

siilliiré. 

de  pjlassium. 

K-0 

+ 

IPO 

— 511K0 

Oxyde 

Lan. 

Hydrate 

de  polassium. 

de  jMilahsmm. 

CHLORE  RE  S. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode  possèdent  la  propriété  de  former  avec 
les  métaux  des  composés  qui  possèdent  l’apparence  et  certaines 
propriétés  des  sels.  De  fait,  le  sel  marin  ou  le  sel  commun  a prêté, 
son  nom  à la  classe  entière  des  composés  salins.  Aussi  Berzelius 
avait-il  nommé  le  chlore,  le  brome  et  l'iode  des  corps  halogènes,  et 
leurs  combinaisons  avec  les  métaux  des  sels  haloïdes.  Il  a donc 
rapproché  ces  combinaisons  des  sels  proprements  dits,  tout  en  les 
distinguant  par  un  nom  particulier,  car  s’ils  ressemblent  aux  pre- 
miers par  leurs  propriétés,  ils  en  différent  par  leur  composition. 
Nous  reviendrons  sur  ce  sujet,  nous  bornant  pour  le  moment  à 
étudier  à un  point  de  vue  général  les  chlorures,  qui  sont  les  sels 
haloïdes  les  plus  importants. 

('omposiiion.  — Tous  les  métaux,  à l’exception  du  platine, 
peuvent  se  combiner  directement  avec  le  chlore,  mais  tous  n'attirent 
pas  le  môme  nombre  d’atomes  de  chlore,  et  il  arrive  souvent  qu’un 
seul  et  même  métal  forme  avec  ce  corps  plusieurs  composés.  De  là 
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des  diffêi-ences  dans  la  composition  des  chlorures.  Ces  corps  son! 
fermés  : 

1°  D'un  atonie  de  métal  et  de  1 atome  de  chlore. 

"i*  D’un  atome  de  métal  et  de  2 atomes  de  clilore. 

5“  D'un  atonie  de  métal  el  de  3 atomes  de  chlore. 

4°  D’un  atome  de  métal  et  de  ï atomes  de  chlore. 

li'un  atome  de  métal  et  de  5 atomes  de  chlore. 

6“  D’un  atome  de  métal  et  de  G atomes  de  chlore. 


KCI 

CaCP 

SbCP 

SnCl^ 

SbCls 

MoCls 

C.lili'i’Hi’e 

Clit'i’ure 

Tl  iclilorure 

Tell  nchlorure 

Penlachlorure 

Ilexachlorure 

tic  talcium. 

d’aiUimoine. 

d’éUun. 

d'anliiiiome. 

de  molybdène. 

NaCl 

FeCP 

mcp 

TiCD 

» 

» 

Clikiriire 

Chlorure 

Triclilornre 

Tcli’aclilorure 

tic  soiiiiim. 

terreux. 

de  hismulh. 

de  lilane. 

A O Cl 

ZnC12 

AuCP 

PtCD 

» 

D 

Clilonire 

Chlorure 

Trifhlorure 

Tétradiloriire 

(l’argent. 

de  zinc. 

d’or. 

de  platine. 

A ces  chlorures  il  faut  ajouter  ceux  qui  sont  formés  : 

De  2 atomes  de  métal  et  de  2 atomes  de  chlore. 
De  2 atomes  de  métal  et  de  6 atomes  de  chlore. 


Cu^Cl^ 

APCP 

Chlorure 

Chlorure 

cuivi'cux. 

d’aluminium. 

Ilg^CP 

Cr’-CP 

Chlorure 

Chlorure 

mercureux. 

chromiiue. 

Fe^CP 

Chlorure 

ferntjue. 

Les  chloriiiV:'s  cuivreux  et  mercureux,  renferment,  pour  la  même 
quantité  de  chlore,  deux  fois  plus  de  métal  que  les  chlorures  cui- 
vrique CuU-  el  mercurique  llgCr’. 

Dans  les  premiers  chlorures,  deux  alomes  de  cuivre  ou  de  mer- 
cure se  sont  unis  pour  lixer  deux  atomes  de  clilore,  et  ces  deux 
alomes  de  métal  demeurent  ainsi  rivés  Tun  à l’aulre  dans  toutes  les 
combinaisons  cuivreuses  et  mercuieuses.  Il  en  est  de  même  pour 
chlorures  aluminit|iie,  ferrique  et  chromique.  Ils  renferment  deux 
atomes  de  métal  inlimemeiit  associés  enirc  eux  et  unis  ensuite  à 6 
atomes  de  chlore. 
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Un  seul  et  même  métal  peut  former  avec  le  chlore  divers  com- 
posés. 

Le  thallium  s’unit  à 1 ou  à 5 atomes  cl^  chlore. 

Létam.  . . | à 2 ou  4 atomes  de  chlore. 

Le  platine..  1 

L’antimoine  s’unit  à 3 ou  à 5 atomes  de  chlore. 

Propriétés  physiques  des  chlorures.  — La  plupart  des 
chlorures  sont  solides  et  possèdent  l’aspect,  la  couleur,  les  pro- 
priétés physiques  des  sels.  Ils  sont  presque  tous  solubles  dans  l’eau 
O et  cristallisables.  Seuls  les  chlorures  d’argent,  mercureux,  cuivreux, 
sont  insolubles  ; les  chlorures  plombique  et  thalleux  sont  peu  solu- 
bles dans  l’eau. 

Il  existe  des  chlorures  métalliques  liquides  à la  température  ordi- 
naire. Tels  sont  le  tétrachlorure  d’étain,  le  tétrachlorure  de  titane. 
Quelques-uns  comme  les  chlorures  de  zinc,  de  bismuth  sont  solides, 
mais  fusibles  à une  basse  température.  Ces  derniers  étaient  dési- 
gnés autrefois  sous  le  nom  de  beurres  métalliques. 

La  plupart  des  chlorures  fondent  à une  température  élevée. 
Beaucoup  d’entre  eux  sont  volatils  et  peuvent  être  distillés  sans 
altération.  Il  en  est  ainsi  des  chlorures  liquides,  des  chlorures  de 
zinc,  de  bismuth,  de  mercure,  etc. 

Propriétés  chimiques.  — Les  chlorures  offrent,  en  général, 
une  grande  stabilité.  Seuls,  les  chlorures  de  quelques  métaux  pré- 
cieux, tels  que  l’or,  le  platine,  se  décomposent  entièrement  à une 
température  élevée.  En  outre,  quelques  chlorures  supérieurs  per- 
dent du  chlore  lorsqu’on  les  calcine  et  se  convertissent  en  chloru- 
res inférieurs.  Ainsi  le  chlorure  cuivrique  devient  chlorure  cuivreux 
lorsqu’on  le  chauffe  à l’abri  du  contact  de  l’air. 

On  parvient  à réduire  un  grand  nombre  de  chlorures  lorsqu’on 
les  chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène.  Il  se  dégage  alors  de 
l’acide  chlorhydrique  et  le  métal  reste.  L’hydrogène  enlève  ainsi  le 
chlore  au  chlorure  d’argent,  au  chlorure  de  fer.  Ces  décompositions 
sont  déterminées  par  la  puissante  affinité  du  chlore  pour  l’hy- 
drogène. 

L’action  des  métaux  sur  les  chlorures  donne  lieu  à des  phéno- 
mènes intéressants  que  nous  allons  étudier. 

Expérience.  Je  môle  du  sublimé  corrosif  (chlorure  mercurique) 
avec  de  l’étain  divisé  et  je  chauffe  le  mélange  dans  une  petite 
cornue  de  verre  munie  d’un  récipient  ; bientôt  je  vais  recueillir 


CHLORURES.  267 

dans  cc  dernier  un  liquide  volatil  répandant  d’épaisses  vapeurs 
blanches  à l’air.  C’est  du  tétrachlorure  d’étain,  que  les  anciens 
chimistes  nommaient  « liqueur  fumante  de  Libavius.  » Il  s’est 
tonné  par  suite  de  la  décomposition  du  chlorure  mercurique,  qui  a 

cédé  son  chlore  à l’étain,  en  même  temps  que  le  mercure  est  devenu 
libre. 


Le  bismuth  décompose  de  même  le  chlorure  mercurique  lors- 
qu’on les  chauffe  ensemble.  Dans  de  telles  expériences,  on  opère 
par  la  voie  sèche,  comme  on  dit.  Modifions  les  conditions  en  faisant 
intervenir  1 eau.  Nous  avons  déjà  fait  remarquer  que  la  plupart 
des  chlorures  y sont  solubles,  il  en  est  ainsi  du  sublimé  corrosif 
(chlorure  mercurique). 

Expérience.  Voici  une  solution  de  ce  corps,  j'y  plonge  une  lame 
de  cuivre  et  aussitôt  je  vois  celle-ci  se  recouvrir  d’une  couche  de 
mercure  métallique.  Ce  métal  est  déplacé  par  le  cuivre  qui  lui  enlève 
le  chlore  : il  se  forme  donc  du  chlorure  cuivrique  et  au  bout  de 
quelque  temps  la  liqueur  ne  renferme  que  ce  composé.  Elle  est 
devenue  verte,  et  si  l’on  y plonge  une  lame  de  zinc,  le  cuivre  va  être 
précipité  à son  tour  et  le  zinc,  se  combinant  avec  le  chlore,  entrera 

en  dissolution  : la  liqueur  renferme  maintenant  du  chlorure  de 
zinc. 

C est  ainsi  que  les  métaux  se  déplacent  réciproquement  de  leurs 
solutions,  suivant  l’énergie  de  leurs  affinités.  Ici  c’est  le  chlore 
qu’ils  se  disputent  en  quelque  sorte,  les  plus  forts  chassant  les 
plus  taibles.  Et  nous  devons  faire  remarquer  que  les  chlorures  se 
comportent  dans  ce  cas  (Tomme  font  les  sels  oxygénés. 

Cotte  analogie  se  poursuit  dans  une  foule  de  réactions.  Les  solu- 
tions do  chlorures  se  prêtent  aux  doubles  décompositions  comme 
les  solutions  de.s  sels  proprement  dits.  Que  je  verse  de  la  potasse 
caustique  dans  une  solution  de  sulfate  ou  de  chlorure  cuivrique 

dans  les  deux  cas  j’obtiens  un  précipité  bleu  clair  d’hydrate  cui- 
vrique. 


SO^Cu  4-  21IK0 

Sulfale 

cuivrique. 

CuCl2  + 2IIK0 

Clilorurc 

cuivrique. 


: S0M(2  -1-  Cuoni^ 

Sulfale  Hydrate 

de  polassinm.  cuivriijue. 

- 2KC1  -t-  Cu04P 

Cliloi'ure  Ilydrale 

de  potassium.  cuivrique. 


Mais  voici  une  nouvelle  propriété  qui  rapproche  le  chlorure  cui- 


2G8  LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

vriquc  du  sulfate.  Parfaitement  pur,  il  est  jaunâtre.  Je  l’arrose  avec 
de  l’eau  : il  s’échauffe  et  prend  à l’instant  une  belle  teinte  verte. 
11  s’est  combiné  avec  l’eau,  et  le  voilà  qui  se  dissout  si  j’en  ajoute 
davantage.  J’obtiens  ainsi  une  liqueur  verte  qui  laissera  déposer, 
par  l’évaporation  spontanée,  de  magnifiques  prismes  verts.  Ces 
cristaux  sont  du  chlorure  cuivrique  hydraté.  Ils  renferment  de 
l’eau  de  cristallisation  et  n’existent  qu’à  la  condition  d’en  renfer- 
mer. Il  en  est  de  même  des  cristaux  du  vitriol  ou  sulfate  cuivrique. 

C’est  ainsi  que  certains  chlorures  possèdent,  comme  de  vrais 
sels,  la  propriété  de  prendre  de  l’eau  de  cristallisation. 

Pour  compléter  une  si  grande  analogie,  ajoutons  un  dernier  trait. 

Expériences.  1°  Dans  une  solution  concentrée  de  sulfate  de  potas- 
sium, je  verse  une  solution  de  sulfate  d’aluminium.  J’agite  vivement 
et  j’obtiens  au  bout  de  quelques  instants  un  abondant  dépôt  cris- 
tallin. C’est  un  sel  double  qui  s’est  formé  ainsi,  le  sulfate  double 
de  potassium  et  d’aluminium  ou  alun. 

2“  Dans  une  solution  concentrée  de  chlorure  de  potassium  je 
verse  une  solution  de  chlorure  plalinique.  Il  se  forme  immédiate- 
ment un  précipité  jaune.  C’est  un  chlorure  double  de  potassium  et 
de  platine,  qui  renferme  tous  les  éléments  de  2 molécules  de  chlo- 
rure de  potassium  et  de  i molécule  de  chlorure  de  platine.  Cet 
exemple  montre  que  les  chlorures  peuvent  se  combiner  entre  eux 
pour  Ibrmer  des  chlorures  doubles,  comme  les  sels  s’unissent  aux 
sels  pour  former  les  sels  doubles. 
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Di'itinitSon.  — Les  sels  résultent  de  l’action  des  acides  sur  les 
oxydes  ou  sur  les  hydrates.  On  comprend  sous  le  nom  d’acides  deux 
ordres  de  composés  : les  uns  sont  formés  par  la  combinaison  de 
riiydrogéne  avec  un  corps  fortement  électro-négatif,  tel  que  le 
chlore  ou  le  brome;  ce  sout  des  hydracides.  Ainsi  l’acide  chlorhy- 
drique estIbJ,  l’acide  bromhydrique  IlBr. 

Les  autres  acides,  plus  compliqués,  renferment  de  l’hydrogène 
uni  à un  groupe  oxygéné  fortement  électro-négatif,  c’est  à-dire  à un 
groupe  d’atomes  formé  par  de  l’oxygène  et  un  autre  corps  ; ce  sont 
les  oxacides.  Ainsi  l’acide  azotique  renferme’AzUMl;  l’acide  sulfuri- 
que S()‘''ll-. 


SELS. 


2C9 

Ces  deux  classes  d’acides  se  comportent  de  la  même  façon  vis- 
à-vis  des  bases,  c’est-à-dire  des  oxydes  ou  des  hydrates  métal- 
liques. 

Expériences.  1“  Je  verse  dbns  une  solulion  concentrée  de  potasse, 
de  l’acide  chlorhydrique  par  petites  portions.  La  liqueur  s’échautïe 
lortement,  et,  à mesure  qu’elle  se  neutralise  par  l’addition  de 
l’acide,  je  vois  apparaître  un  dépôt  blanc  cristallin  qui  augmentera 
parle  refroidissement  : c’est  du  chlorure  de  potassium. 

2“  Dans  une  solulion  concentrée  de  potasse,  je  verse  avec  pré- 
caution, et  par  petites  portions,  de  l’acide  sulfurique  étendu  de  son 
volume  d’eau.  La  liqueur  s’échauffe  fortement,  et,  à mesure  qu’elle 
se  neutralise  par  l’addition  de  l’acide,  je  vois  apparaître  un  dépôt 
blanc  cristallin  qui  augmentera  par  le  refroidi;sement  : c’est  du 
sulfate  de  potassium. 

Remarquez  l’analogie  de  ces  deux  réactions.  Une  base  puissante, 
.la  potasse,  a été  neutralisée  par  un  acide  énergique,  et  cette  réac- 
tion, accompagnée  d’une  production  de  chaleur,  a donné  naissance, 
dans  les  deux  cas,  à une  matière  saline  que  nous  avons  vue  se  dépo- 
ser. Ce  que  nous  ne  pouvions  voir,  c’est  l’eau  formée  en  même 
temps.  Cette  formation  d’eau  qui  accompagne  la  formation  du  sel, 
est  exprimée  par  les  équations  suivantes  : 

Il  KO  -f-  llCl  ==  KCl  -f-  IFO 

llytlrale  Acide  Clilorure 

de  pi^lassium.  chlorliydrique.  de  potassium. 

211KO  -^  SO^IF  = S0d{2  + 2II-0 

Acide  Siill'ale 

sulfurique.  de  potassium. 

Ces  réactions,  on  le  voit,  consistent  en  un  échange  d’éléments, 
une  double  décomposition.  L’hydrogène  de  l’acide  est  échangé 
contre  le  métal  de  la  potasse,  et,  par  le  fait  de  cet  échange,  la  po- 
tasse se  convertit  en  eau,  et  l’acide,  c’est-à-dire  le  sel  d hydrogène, 
se  convertit  en  sel  de  potassium.  Tous  les  composés  hydrogénés, 
capables  d’échanger  ainsi  leur  hydrogène  contre  une  quantité  équi- 
valente de  métal,  remplissent  les  fonctions  d'acides,  et  ces  acides 
deviennent  sels  lors(|ue  cet  hydrogène  est  ainsi  remplacé  par  un 
métal.  On  voit  donc  quel  rôle  important  joue  l’hydrogène  dans  la 
formation  des  sels.  D'où  lui  vient  cette  propriété  de  se  jirèter  à de 
tels  échanges,  de  se  laisser  déplacer  par  les  métaux  électro-positifs? 
Elle  lui  vient  sans  doute  du  corps  simple  ou  du  groupe  auquel  il 
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<^st  uni  dans  les  acides  ; et,  à cet  é^ard,  le  chlore  ou  le  soufre 
jouent  le  même  rôle  dans  l’acide  chlorhydrique,  ou  dans  l’acide 
sulfhydrique,  que  les  groupes  oxygénés  dans  les  acides  azotique, 
sulfurique,  phosphorique. 


HCl 

H^S 

D 

Acide 

Acide 

chlorhydrique. 

sullhydrique. 

(AzÜ^)Il 

(SÔ'’)1L^ 

(PhÔ-)IP 

Acide 

Acide 

Acide 

azotique. 

sulfureux. 

phosphoreux. 

(ClÔ-ilI 

(SÔ*)Il* 

(PhÔ*)lP 

Acide 

Acide 

Acide 

chlorique. 

sul!uri(;ue. 

phosphorique 

On  caractérise  ce  rôle  en  disant  que  ces  éléments  ou  ces  groupes, 
auxquels  l’hydrogène  est  uni,  sont  fortement  électro-négatifs  ou 
acides,  par  opposition  à l’hydrogène,  qui  est  fortement  électro- 
positif ou  hasique. 

Lorsqu’un  tel  acide  réagit  sur  un  oxyde  ou  sur  un  hydrate,  il  se 
forme  donc,  par  un  échange  d’éléments,  un  sel  et  de  l’eau;  cette 
dernière  est  un  produit  constant,  nécessaire  de  la  réaction.  Aux 
exemples  précédemment  cités,  ajoutons  d’autres  exemples. 

Expériences.  Si  l’on  dirige  un  courant  d’acide  sulfhydrique  jus- 
qu’à refus  dans  de  la  potasse  caustique,  il  se  forme  du'sulfhydrate 
de  potassium  et  de  l’eau. 

IFS  -h  KOII  = KSIl  + IL^O 

Acide  rotasse.  Sullhydrate  Eau. 

sullhydrique.  de  potassium. 

Qu’on  verse  dans  de  la  potasse  caustique  un  excès  d’acide  sulfu- 
rique étendu  d’eau,  il  se  formera  du  sulfate  acide  de  potassium  et 
de  l’eau. 

80*112  + KOII  — SOHIK  -f-  II-O 

Acide  Potasse.  Sulfate  acide  Eau. 

sulliiruiuc.  de  potassium. 

Enfin,  qu’on  chauffe  de  l'acide  sulfurique  étendu  avec  de  l’oxyde 
cuivrique,  celui-ci  va  se  dissoudre  et  colorer  la  liqueur  en  bleu.  Il 
s’est  formé  du  sulfate  cuivrique  et  de  l’eau. 

S0'‘ll2  + CuO  SO^Cu  -f  II^O 

Acide  Oxyde  Sullate  Eau. 

sulluiique.  cuivrique.  cuivi'iquc. 
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Sels  neutres,  sels  acides,  sels  basicgiies,  — Si  ](3S  sels  ré- 
bultent  de  la  substitution  des  métaux  à l’hydrogène  basique  des 
acides,  il  est  clair  que  leur  composition  doit  se  rapporter  à celle 
lies  acides  dont  ils  dérivent.  Nous  savons  que  ces  derniers  renfer- 
ment 1,  2 ou  3 atomes  d hydrogène,  capables  d’être  remplacés  par 
une  quantité  équivalente  de  métal-  ils  sont  monobasiques,  bibasi- 
ques,  tribasiques.  N est-il  pas  évident  que  les  sels  doivent  présen- 
tei,  dans  leur  composition,  des  différences  analogues,  suivant 
qu’ils  dérivent  d’un  acide  monobasique,  d'un  acide  bibasique  ou 
d’un  acide  tribasique. 

Une  sel  est  neutre  lorsque  1 hydrogène  basique  a été  remplacé 
entièrement  par  une  quantité  équivalente  de  métal.  Mais  cette  sub- 
stitution peut  être  partielle.  Un  effet,  lorsqu’un  acide  renferme 
2 atomes  d’hydrogène  basique,  1 seul  de  ces  atomes  peut  être 
remplacé  par  1 atome  de  métal  ; il  reste  alors  dans  le  sel  ainsi 
tonné  1 atome  d’hydrogène  basique. 

Lorsqu  un  acide  renlerme  3 atomes  d’hydrogène  basique;  il  peut 
se  faire  qu’un  seul  soit  remplacé  par  1 atome  de  métal  ; il  reste 
alors  dans  le  sel  2 atomes  d hydrogène  basique.  Il  peut  arriver  aussi 
que  2 atomes  d hydrogène  soient  remplacés  par  une  quantité  équi- 
valente de  métal;  il  reste  alors  dans  le  sel  un  seul  atome  d’hydro- 
gène basique. 

Lorsqu’d  reste  ainsi  de  l’hydrogène  basique  dans  un  sel,  on  dit 
que  la  saturation  de  l’acide  est  demeurée  incomplète.  Le  sel  formé 
conserve  ordinairemen  t les  caractères  d’un  acide  ; c’est  un  sel  acide. 
Le  tableau  suivant  indique  les  différents  cas  de  saturation  complète 
ou  incomplète  qui  peuvent  se  présenter  avec  un  acide  monobasi- 
que, un  acide  bibasique  et  un  acide  tribasique. 


AzOMI 

Acide 

azotique. 

SOMP 

Acide 

sullurique. 

PhOMU 

Acide 

pliospliorique. 

AzO^K 

S0*|J< 

piioèi;. 

Azotate 
de  potassium. 

Sulfate  acide 
de  potassium. 

l 

Phospliate 

inonopotassique. 

S0"R2 

PhO^j  If 

Sulfate  neutre 
de  potassium. 

Phosphate 

dipotassique. 

PhOdv^ 

Phosphate 

tripotassique. 
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Certains  sels  neutres  possèdent  la  pçopriété  de  se  combiner  avec 
des  hydrates  ou  des  oxydes.  Ils  renferment  alors  tous  les  éléments 
du  sel  neutre,  plus  ceux  de  l'hydrate  ou  de  l’oxyde;  on  nomme  ces 
sels  basiques.  Ainsi  les  oxydes  de  plomb  et  de  cuivre  s’unissent  à 
divers  sels  de  plomb  et  de  cuivre  pour  former  des  sels  de  plomb 
ou  de  cuivre  basiques. 


Lois  de  Riclitîcr.  — Le  phénomène  de  la  neutralisation  ou  de  la 
saturation  des  acides  par  les  bases  adonné  lieu,  à la  fin  du  siècle  der- 
nier, à des  travaux  fort  importants.  Nous  savons  (p  17)  qu’un  poids 
donné  d'un  acide  exige,  pour  être  neutralisé,  une  quantité  fixe,  ab- 
solument invariable,  d’une  base  donnée.  Ainsi  1,0U0  grammes  d'a- 
cide sulfurique  exigent,  pour  se  convertir  en  sel  neutre,  une  quan- 
tité de  potasse  caustique  correspon  iant  à 901  grammes  d'oxyde  de 
potassium  anhydre  K-ü.  Pour  neutraliser  ces  1 ,090  grammes  d’acide 
sulfurique,  il  faudra  prendre  des  poids  d’oxydes  invariables  pour 
chacun  d’eux,  mais  différents  entre  eux. 

Ainsi  1,000  grammes  d'acide  sulfurique  concentré  sont  neutra- 
lisés par  les  quantités  suivantes  d'oxydes  : 


' Gr. 

Oxyde  de  potassium 961 

Oxyde  de  sodium 652 

Oxyde  de  baryum 1561 

Oxyde  de  calcium 571 

Oxyde  lie  zinc 866 

Oxyde  cuivrique ’ . . 811 

Oxyde  mercurique 220-1 

Oxyde  d’argent 2567 


D’un  autre  côté,  pour  neutraliser  1,000  grammes  d’acide  azotique 
le  plus  concentré  possible,  il  faudra  employer  les  quantités  sui- 


vantes des  mêmes  oxydes  : 

Gr. 

.Oxyde  de  potassium 717 

Oxyde  de  sod  um ID2 

Oxyde  de^  baryum I ll-l 

Oxyde  de  calcium -U4 

Oxyde  de  zinc 651 

Oxyde  cuivrii|ue 651 

Oxyde  mercurique '714 

Oxyde  d’argent 1841 


Or  Richter  a,  le  premier,  remarqué  que  ces  dernières  quantités 
sont  entre  elles  exactement  dans  les  mêmes  rapports  que  les  quan- 
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tités  d’oxydes  qui  neutralisent  1,000  grammes  d’acide  sulfurique. 
En 'effet  : 

961  _ _7^ 

652  “ 4J2 
9G1  _ 747 
1561  “ 1214 

961  747 

571  “ 

En  d autres  termes,  les  quanlilés  d'oxydes  qui  neutralisent  un 
poids  donné  d'un  acide  sont  proportionnelles  aux  quanlilés  d'oxydes 
qui  neulralisenl  le  même  poids  d'un  autre  acide.  Cette  loi  de  com- 
position des  sels  a été  découverte,  à la  fin  du  siècle  dernier,  par 
Riditer,  chimiste  qui  vivait  à Berlin.  Berzelius  avait  cité  un  autre 
chimiste  allemand,  Wenzel,  comme  l’auteur  de  la  loi  de  proportion- 
nalité dont  il  s’agit,  et  cette  indication,  reconnue  inexacte  aujour- 
d hui,  a passé  depuis  cinquante  ans,  dans  tous  les  traités  de  chi- 
mie. 

Richter  a porté  aussi  son  attention  sur  le  phénomène  de  la  préci- 
pitation des  solutions  métalliques  par  les  métaux.  On  sait  que  lors- 
qu on  plonge  une  l.une  de  fer  dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre, 
le  fer  se  dissout,  déplaçant  une  certaine  quantité  de  cuivre,  sans 
autre  changement.  Le  nouveau  sel  formé,  le  sulfate  de  fer,  se  trou- 
vant en  solution  dans  les  mêmes  conditions  de  neutralité  que  le 
sulfate  de  cuivre,  les  quantités  de  métal  qui  se  déplacent  ainsi,  sont 
équivalenles  (page  19).  Comme  il  n’y  a ni  oxygène  ni  acide  mis  en 
liberté,  on  doit  admettre  qu  elles  sont  unies  dans  les  sels  successi- 
vement formés  à la  même  quantité  d’oxygène.  On  a même  supposé 
que,  dans  les  sels  qui  contiennent,  comme  les  sulfates,  4 atomes 
d oxygène,  le  métal  est  en  rapport  direct  avec  Lun  d’eux,  qui  suffi- 
rait précisément  pour  constituer  ce  métal  à l’état  de  protoxyde. 

S0*Cu  = SO^CllO 
SOMe  = SO^F’eO 

S’il  en  est  ainsi,  il  est  clair  que  lorsque  le  sulfate  de  cuivre  est 
décomposé  par  le  fer,  la  quantité  de  ce  métal  qui  entre  en  dissolu- 
tion se  met  en  rapport,  ou  se  combine,  si  l’on  veut,  précisément  avec 
la  quantité  d’oxÿgéneahandonnée  par  le  cuivre.  Celte  quantité  d’oxy- 
gène étant  constante,  les  quantités  des  métaux  qui  se  combinent 
successivement  avec  celle  quantité  d'oxygène  sont  différentes  et 
équivalenles  entre  elles,  et  il  est  clair  que  les  oxydes  ainsi  formés 
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seront  d’autant  plus  riclies  en  oxygène  que  le  poids  du  métal  qui 
sera  entré  en  dissolution  sera  moins  considérable  : en  d’autres  ter- 
mes, la  richesse  en  oxygène  de  tous  ces  oxydes  sera  inversement 
proportionnelle  aux  poids  des  métaux  qui  seront  entrés  successive- 
ment en  dissolution,  c’est  sous  cette  forme  que  Richter  a énoncé  la 
seconde  loi  de  composition  des  sels.  Il  est  évident  qu'elle  est  impli- 
citement contenue  dans  la  première,  et  que  l'une  et  l’autre  ne  sont 
que  des  cas  particuliers  et  des  conséquences  forcées  de  la  théorie 
des  équivalents,  telle  que  nous  la  comprenons  aujourd’hui  et  que 
nous  l’avons  exposée  (page  19). 

Au  reste,  Richter  n’a  pas  été  heureux  dans  toutes  ses  conceptions. 
En  développant  ses  idées,  il  a commis  des  erreurs  graves  qui  ont 
détourné  l’attention  de  ses  contemporains  de  ce  sujet,  jusqu’au 
moment  où  Berzelius  a tiré  de  l’oubli  ces  travaux  sur  la  composi- 
tion des  sels  et  a montré  le  parti  qu'on  pouvait  en  tirer  pour  établir 
la  loi  de  combinaison  des  corps. 

Propi’.iétés  générales  des  sels.  Les  sels  offrent  des  colorations 
très-diverses.  Ceux  qui  sont  formés  par  un  acide  coloré  sont  colo- 
rés eux-mêmes;  tels  sont  les  chromâtes,  les  manganates  et* les  per- 
manganates. 

La  plupart  des  oxydes  colorés  forment  des  sels  présentant  diver- 
ses colorations. 

Les  .sels  ferreux  sont  d'un  vert  bleuâtre. 

Les  sels  ferriques  sont  jaunes  ou  jaune  brun. 

Les  sels  manganeux  sont  roses. 

Les  sels  de  clii  ome  sont  d’un  vei  t foncé. 

Les  sels  de  nickel  sont  verts. 

Les  sels  de  cobalt  sont  rouge  groseille  ou  bleus. 

Les  sels  cuivriques  sont  bleus  ou  verts. 

Les  sels  d'or  sont  jaunes. 

Il  est  à remarquer  que  ces  colorations  diverses  ne  se  développent 
généralement  que  dans  le  cas  où  les  sels  sont  hydratés,  c’est-à-dire 
unis  à de  l’eau  de  cristallisation.  Leur  saveur  dépend  d’abord  de 
leur  solubilité  ; elle  est  nulle  ou  peu  marquée  pour  les  sels  insolu- 
bles, plus  GU  moins  Ibrle  et  très-diverse  pour  les  sels  solubles.  Les 
sels  de  magnésium  sont  amers;  les  sels  d'aluminium  sont  astrin- 
gents, ceux  de  fer  astringents  avec  arriére-goùt  métallique.  Les 
sels  de  plomb  sont  à la  fois  sucrés  et  astringents  ; les  sels  de  cuivre, 
d’antimoine,  de  mercure,  offrent  une  saveur  âcre  métallique,  exci- 
tant le  dégoût,  stijptiqiie^  comme  on  dit. 
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Les  sels  possédeiil,  en  général,  des  formes  régulières  ; ils  se  pré- 
sentent le  pins  souvent  en  cristaux.  Quelques-uns  sont  obtenus  à 
1 état  de  précipités  amorphes  ; ceux-là  même  peuvent  affecter,  dans 
la  nature,  la  Ibrme  de  cristaux. 

Isomorpliisme.  — Un  certain  nombre  de  sels,  qui  possèdent 
une  composition  atomique  semblable,  cristallisent  sous  des  formes 
identiques  ou  presque  identiques  : ils  sont  isomorphes.  Il  en  est 
ainsi  des  sullates  doubles  qu'on  nomme  aluns,  et  dont  l’alun  ordi- 
naire ou  sulfate  double  d’aluminium  et  de  potassium  est  le  tvpe.  Ces 
aluns  sont  formés  par  l’union  d’un  sulfate  (S0*)#avec  un  sulfate 
SOUM-  et  renferment  tous  24  molécules  d’eau  de  cristallisation. 

Ainsi  l’alun  ordinaire  : 

(S0^)-AI2,S0^K2  + 24H20 

Sulfate  double  d'aluminium  et  de  potassium. 

est  isomorphe  avec  l’alun  de  chrome  ou  l’alun  de  fer. 

(S0^)"Cr2,S0^K2  4-  24IPO 

Sulfate  double  de  chrome  et  de  potassium. 

(SCP)5Fe2,S0^{2  -f-  24IP0 

Sulfate  double  de  fer  et  de  potassium. 

Tous  ces  aluns  cristallisent  en  octaèdres  réguliers.  Bien  plus,  une 
solution  qui  renferme  deux  aluns,  par  exemple  du  sulfate  double 
d aluminium  et  de  potassium  et  du  sulfate  double  d’aluminium  et 
ammonium,  laisse  déposer,  par  la  conceiitratioii,  des  cristaux  où 
ces  sels  se  trouvent  mélangés.  Tel  est  le  caractère  des  corps  iso- 
moi  plies  : cristallisant  sous  les  memes  formes,  ils  peuvent  se  mêler 
et  se  remplacer  en  toutes  proportions  dans  un  même  cristal.  Nous 
citeions,  dans  le  cours  de  ces  leçons,  un  très-grand  nombre  d'exem- 
ples d’isomorphisme.  Bornons-nous  à ajouter,  pour  le  moment, 
que  cette  notion  de  l’isomorphisme  a rendu  des  services  à la  théo- 
rie chimique,  en  permettaul  de  rapprocher  des  corps  semblables- 
par  leur  forme  cristalline  comme  par  leur  constitution  atomique, 
et  en  fournissaiil,  dans  quelques  cas,  des  indications  utiles  pour  la 
fixation  des  poids  atomiques.  11  est  évident,  eu  effet,  que,  lorsque 
deux  combinaisons  semblables,  deux  sulfates  doubles  par  exemple, 
sont  reconnus  isomorphes,  il  eSt  nécessaire  de  représenter  leur 
constitution  par  des  formules  analogues,  et  que  celles-ci  ne  le  seront 
qu'à  la  condition  que  les  poids  atomiques  des  métaux  que  ces  sul- 
fates renferment  aient  ivno  valeur  déterminée. 
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Action  de  l’eau  sur  les  sels.  — Expériences.  1“  Je  verse  de 
l'eau  sur  de  la  craie  en  poudre,  et  j’agite;  i’obliens  une  liqueur 
trouble,  blanche.  La  craie  s’est  délayée  dans  l’eau  sans  s’y  dissou- 
dre ; elle  y est  simplement  suspendue  sous  forme  de  parcelles  ténues, 
et,  si  je  laisse  reposer  la  liqueur,  le  précipité  va  se  déposer  et  l’eau 

clarifiée  se  verra  au-dessus  du  dépôt. 

2°  Je  verse  de  l’enu  sur  du  salpêtre  ou  azotate  de  potassium,  et 
j’agite.  J’obtiens  une  liqueur  transparente,  incolore.  Le  salpêtre  s’est 
dissous  dans  l’eau  ; il  a disparu  comme  corps  solide.  Il  s’est  fondu 
dans  l’eau,  comme  on  dit  vulgairement,  et  s’y  est  répandu  ou  dif- 
fusé uniformément  Dans  ce  liquide  il  s’est  fait  liquide  lui  même  • 
c’est  là  le  phénomène  de  la  dissolution.  H est  accompagné  d’une 
production  de  froid,  c’est-à-dire  d’une  absorption  de  chaleur  ; car  le 
salpêtre,  en  prenant  la  forme  liquide  et  en  se  diffusant  dans  l eau, 

a besoin  d’absorber  de  la  chaleur. 

Je  continue  à introduire  dans  la  solution  du  nitre  en  poudie,  il 
disparaît  encore.  Mais  il  arrivera  un  moment  où  le  sel  que  j’ajoute 
cessera  de  se  dissoudre;  car  l’eau,  à la  température  où  j’opère, 
n’en  peut  dissoudre  qu'une  quantité  donnée,  et,  d*'S  que  cette  li- 
mite est  atteinte,  la  force  dissolvante  de  l’eau  a 1 egard  du  salpêtre 
est  épuisée.  On  dit  alors  que  l’eau  est  saLurée  de  sel.  L’excès  de  ce- 
lui-ci demeure  à l’état  solide. 

Mais  cbaulfons  maintenant  la  liqueur,  cet  excès  va  se  dissoudre 
à son  tour  ; car  la  solubilité  augmente  avec  la  lempérature,  et,  à 
à mesure  que  celle-ci  s'élève,  il  se  di^soudra  une  plus  grande 
quantité  de  sel.  Voilà  la  liqueur  en  pleine  ébullition  ; la  tempé- 
rature du  liquide~et  la  solubilité  du  sel  ont  atteint  leur  limite  su- 
périeure. 

Si  je  laisse  refroidir  la  solution  saturée  a 1 ébullition,  elle  laisseia 
déposer  une  grande  partie  du  sel  sous  tonne  de  cristaux.  J obtien- 
drai ainsi  des  prismes  volumineux,  incolores,  transparents,  qui 
rempliront  le  vase  tout  entier  et  qui  seront  baignés  par  une  eau 
encore  saturée  de  salpêtre  à la  lempérature  où  elle  est  desrendue. 
Cette  liqueur  est  \\>au  mère  des  cristaux  : ceux-ci  se  sont  di'poses 
de  son  sein  C’est  ainsi  qu’on  fait  cristalliser  les  sels  solubles  par  le 
refroidissement  de  leur  so  iition  i-alureo  a chaud. 

Généralement  on  observe  des  laits  semblables  avec  dauties  sels 
solubles  La  solubilité  de  ces  derniers  augmente  avec  la  température; 
il  y a pourtant  des  exceptions  à cette  règle.  I.e  cblorurc  de  sodium 
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n’est  pas  plus  soluble  à chaud  rpi’à  froid,  et  le  gypse  ou  sulfate  de 
calcium  est  sensiblement  plus  soluble  à froid  qu’à  chaud;  car,  s'il 
faut  500  parties  d eau  bouillante  pour  dissoudre  une  partie  de  "vpse 
il  ne  faut  que  4 00  parties  d’eau  froide  pour  en  dissoudre  la  même 

quantité.  Le  sulfale  de  sodium  présente  un  maximum  de  solubilité 
entre  52  et  55“. 

Nous  pouvons  obtenir  des  cristaux  de  nitre  par  un  aulre  procédé. 
Prenons  la  solution  saturée  à froid  et  abandonnons-la  à l’air,  à la 
température  ordinaire,  ou  mieux  plaçons-la  sous  une  cloche  au- 
dessus  d’un  vase  rénfermant  de  l’acide  sulfurique.  L’eau  de  la  so- 
lution va  se  séparer  lentement,  et,  à mesure  qu’elle  se  dissipera  en 
■vapeurs,  une  portion  de  sel  dissous  va  se  séparer  sous  forme  solide. 
Les  cristaux  qui  se  forment  ainsi  par  évaporation  spontanée  sont 
généralement  trés-réguliers. 

Mais  voici  des  faits  d’un  autre  ordre,  concernant  l'action  de  l’eau 
sur  les  sels. 

Expérience.  Cette  poudre  blanchâlre  est  du  sulfate  cuivrique 
SO'‘Cu  parfaitement  sec.  J’y  verse  de  l’eau  et  j'agite  : aussitôt  la 
poudre  bleuit  et  se  dissout  en  par:ie  dans  l’eau,  qui  prend  une 
teinte  bleue  et  s échaulié  notablement.  Par  l’évaporation,  cette  eau 
fournira  des  cristaux  qui  sont  le  vitriol  bleu,  et,  si  nous  compa- 
rons ce  sel  avec  la  poudre  blanchâtre  et  sèche  que  nous  avons  em- 
ployée, nous  trouvons  qu’il  en  diffère  par  de  l'eau.  T.^us  avons  pris 
le  sel  anhydre,  nous  le  retrouvons  hydraté.  Le  sulfale  SO^‘Cu  a ab- 
sorbé, en  effet,  5 molécules  d’eau,  avec  lesquelles  il  s'est  combiné, 
et  cette  combinaison,  comme  toutes  les  autres,  a dégagé  delà  cha- 
leur. L eau  qui  est  ainsi  absorbée  par  certains  sels,  et  qui  s’y  com- 
bine en  proporliuns  définies,  est  nécessaire  à la  formation  de  leurs 
ciistaux  , aussi  la  nomme-l-on  eau  de  cristallisation. 

Elle  n’est  jioint  inhérente  à la  constitution  des  sels  eux-mémes- 
ceux-ci  peuvent  exister  sans  elle,  et  généralement  ils  la  perdent 
lorsqu’on  les  chaulfe  à un  degré  plus  ou  moins  élevé,  sans  qu’ils 
éprouvent  d’ailleurs  une  aulre  décomposition.  Certains  sels  aban- 
donnent celle  eau  de  cri  lalhsalion  avec  une  telle  facilité,  qu’ils  la 
cèdent  à l’air  ambiant,  lorsque  celui  ci  n'est  pas  saturé  d’humidité. 

Ils  deviennent  alors  opaques  et  perdent  leur  forme,  car  les  cris- 
taux cessent  d’exister  lorsque  l’eau  de  cristallisation  se  dena^re 

Ces  sels  se  couvrent  d’efllorescences  à l’air;  on  les  nomme  sels^è/ïlo. 
rescenls.  " 


wriiT/. 
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On  voit,  par  l’exemple  que  nous  venons  de  citer,  que  le  phéno- 
mène de  la  dissolution  des  sels  dans  l’eau,  qui  repose  sur  une 
action  physique,  sur  un  changement  d’état,  est  souvent  compliqué 
d’une  véritable  combinaison  de  beau  avec  le  sel,  c’est-à-dire  d’une 
action  chimique  qui  dégage  de  la  chaleur.  Généralement  cette  der- 
nière l’emporte  sur  l’action  physique,  et  la  diflérence  des  deux  effet.' 
se  manifeste  alors  par  une  élévation  de  température. 

Mais  le  phénomène  physique  se  produit  seul  lorsque  le  sel  qui  s*- 
dissout  est  incapable  de  se  combiner  avec  de  l’eau  de  cristallisation. 
On  observe  alors  un  abaissement  de  température,  comme  nous  l’avons 
constaté  dans  le  cas  du  nitre,  dont  les  cristaux  sont  aniiydres  ; mais 
il  convient  de  préciser  ces  phénomènes  importants  par  de  nouveaux 

exemples.  . 

Expériences.  1"  Je  verse  de  l’eau  sur  du  chlorure  de  calcium  récem- 
ment fondu  et  pulvérisé  ; le  sel  se  dissout  en  produisant  de  la 
chaleur.  11  change  non-seulement  d’état,  mais  de  composition  ; il  se 
combine  énergiquement  avec  de  1 eau,  et  cette  combinaison  dégage 
plus  de  chaleur  que  le  changement  d'état  n’en  absorbe.  11  y a donc- 
élévation  de  température. 

2“  Je  mêle  rapidement  avec  de  la  neige  du  chlorure  de  calcium 
combiné  avec  son  eau  de  cristallisation.  11  est  si  soluble  dans  1 eau, 
qu’il  fait  fondre  la  neige  en  s’y  londant  lui-même.  Ici,  pas  de  com- 
binaison, pas  d’action  chimic|ub,  pas  de  chaleur  dégagée.  C est  un 
double  phénomène  physiciue  : fusion  de  la  neige,  lusion  du  chlorure 
de  calcium  5 et  ces  deux  corps  ne  sauraient  changer  d état  sans 
absorber  l’un  et  l’autre  de  la  chaleur.  De  là,  un  abaissement  de  la 
température,  qui  peut  atteindre  4Ü®. 

Le  mélange  de  neige  et  de  chlorure  de  calcium  que  nous  venons 
de  faire  est  un  mélamje  réfrujéraiit.  Ün  se  sert  souvent,  pour  pro- 
duire du  froid,  d'un  mélange  à parties  égales  de  sel  marin  et  de 
glace  pilée  ou  de  neige. 

Le  phénomène  de  la  dissolution  des  sels  dans  l'eau  n’oflre  point 
le  caractère  d’une  action  chimique;  elle  ne  s’accomplit  pas  en 


proportions  délinies. 

A la  vérité,  un  sel  soluble  exige,  pour  se  dissoudre  complètement, 
une  quantité  d eau  qui  est  toujours  la  même  pour  un  certain  poids 
du  sel  et  pour  une  lempératui‘e  doniu'e  ; mais  il  n existe  aucun  rap- 
port atomii[ue  entre  cette  quantité  d eau  et  le  poids  du  sel  qui  entie 
en  dissolution. 
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De  plus,  si  la  solubililé  du  sel  présente,  pour  chaque  température, 
une  limite  maximum,  c est-à-dire  si  un  poids  donné  de  sel  exige, 
pour  se  dissoudre,  un  poids  d’eau  invariable  et  qu’on  ne  saurait 
diminuer,  une  fois  la  solution  accomplie,  on  peut  ajouter  des  quan- 
tités d’eau  indéfinies,  sans  que  la  liqueur  cesse  d’âre  parfaitement 
homogène. 

Snrsnturatioii.  — Nous  avons  vu  qu’une  solution  saturée  de  sel 
cl  une  tempéiature  donnée  laisse  déposer  généralement  une  partie 
de  ce  sel,  par  le  refroidissement.  Il  n’en  est  pas  toujours  ainsi;  il 
arrive  quelquefois,  si  le  refroidissement  a lieu  dans  de  certaines 
conditions,  qu’une  portion  du  sel,  que  la  différence  de  solubilité 
devrait  amener  h l’état  solide,  demeure  en  solution.  On  dit  alors  que 
la  solution  est  siirsaturée.  Le  sulfate  de  sodium  et  l’alun  montrent 
une  grande  tendance  à former  de  telles  solutions. 


Expériences.  1°  Dans  le  tube  C {fuj.  95),  étiré  à la  lampe  à la 
pîirlie  supérieure,  se  trouve  une  solution  de  sulfate  de  sodium  satu- 
rée à chaud.  Je  la  porte  à l’ébullition,  de  telle  sorte  que  la  vapeur 
s’échappe  par  l’extrémité  ouverte.  A l’aide  d’un  treit  de  chalumeau. 
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je  le  ferme  ensuite  en  c,  avant  que  la  vapeur  soit  condensée,  et' 
je  laisse  refroidir  Le  vide  se  fait  ainsi  au-dessus  de  la  solution,  car 
l'air  a été  chassé  par  la  vapeur.  La  liqueur  froide  va  demeurer  lim- 
pide ; elle  ne  laissera  point  déposer  de  cristaux.  Mais  pour  qu’il  en 
soit  ainsi,  il  suflira  de  casser  la  pointe  du  tube  effilé  et  de  laisser 
rentrer  l’air.  A l’instant  même  la  cristallisation  commencera  à la 
surface  et  se  propagera  rapidement  jusqu'au  fond  ; le  tout  se  prendra 
en  masse,  et  nous  pourrons  constater  en  même  temps  une  éléva- 
tion de  température. 

2°  Dans  un  ballon  à col  étroit,  j'ai  porté  à l’ébullition  100  gr. 
d’eau  et  200  gr,  de  sulfate  de  sodium  cristallisé,  et,  dés  nu’un  jet  de 
vapeur  s’est  élevé  du  goulot,  j’ai  couvert  celui-ci  avec  un  verre  de 
montre  et  j’ai  laissé  refroidir  tranquillement.  Le  sel  est  demeuré 
dissous,  et  la  solution  que  renferme  le  ballon  en  est  sursaturée; 
mais  il  me  suffit  d’enlever  le  verre  de  montre  pour  voir  à l’instant 
le  liquide  se  prendre  en  masse.  (Loew'el.) 

Dans  la  première  expérience,  c’est  la  rentrée  subite  de  l’air  qui  a 
déterminé  la  cristallisation;  dans  la  seconde  c’est  le  libre  accès  de 
l’air,  et  l’on  peut  admettre  qu’il  agit,  dans  les  deux  cas,  parles  cor- 
puscules qu’il  tient  en  suspension  et  qui,  en  tombant  sur  la  solution, 
déterminent  la  cristallisation.  Loewel  a démontré,  en  effet,  que  l’air 
tamhé  à travers  du  coton  a perdu  la  propriété  de  faire  cristalliser 
les  solutions  sursaturées. 

Mais  quelle  est  la  nature  de  ces  particules,  qui  en  tombant  à la 
surface  de  ces  solutions  sursaturées, en  déterminent  lacrislallisation? 
Des  recherches  récentes  de  MM.  Violette  et  Cernez  ont  jeté  une  vive 
lumière  sur  cette  question.  Ce  sont  des  particules  salines  semblables 
au  sel  dissous,  qui  déterminent  la  séparation  de  ce  sel,  dans  les 
solutions  sursaturées.  Si  le  sulfate  de  sodium  se  déiiose  dans  les 
expériences  précédentes,  cela  tient  à cette  circonstance  que  la  ren- 
trée subite  de  l’air  fait  tomber  à la  surface  du  li  piitle  une  particule 
imperceptible  de  sulfate  de  sodium,  autour  de  laquelle  la  cristalli- 
sation commence  aussilôt,  pour  se  propager  ensuite  dans  toute  la 
solution  sursaturée.  L’air  renfermerait  donc  une  trace  de  sull'ate  de 
sodium,  comme  il  renferme  une  trace  de  sel  marin,  de  carbonate 
et  de  sull'ate  calciques. 

Ces  particules  salines  y sont  suspendues  à l’état  de  division 
extrême  cl  portées  au  loin  par  les  vents. 

Expérience.  Voici  dans  un  matras  soigneusement  bouché  une  soin- 
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lion  siirsafurée  crhyposulfite.de  sodium.  Elle  est  froide  et  tcllernem 
concentrée  qu’elle  possède  nue  consistance  oléagineuse.  Je  débouche 
le  matras  et  je  touche  la  solution  avec  une  baguette  à laquelle  j’ai 
fait  adhérer  une  parcelle  d’hyposulfite  de  sodium.  A l’endroit  même 
où  celle-ci  atteint  le  liquide,  la  cristallisation  commence,  et,  au  bout 
de  quelques  instants  le  tout  s’est  pris  en  masse  Je  constate  en  même 
temps  un  dégagement  notable  de  chaleur.  (Gernez.) 

La  cristallisation  a lieu  aussi,  si  je  fais  tomber  dans  la  solution 
une  parcelle  de  sulfate  de  sodium. 

Ce  sel  possède  la  même  forme  cristalline  que  l’hyposulfite  de 
sodium  et  une  composition  analogue  : 

Ébullition  des  solutions  salines.  — Voici  un  dernier  point 
relatif  aux  propriétés  des  solutions  aqueuses.  Elles  possèdent  en 
général  un  point  d’ébullition  supérieur  à celui  de  l’eau.  Ainsi  la 
solution  saturée  de  sel  marin  ne  bout  qu’à  108“,4;  la  solution  satu- 
rée d’azotate  de  potassium  ne  bout  qu’à  115“, 9;  enfin  la  solution 
saturée  de  chlorure' de  calcium  ne  bout  qu’à  179", 5. 

Action  de  !a  chaleur  sur  les  sels.  — Les  sels  hydratés  per- 
dent leur  eau  lorsqu’on  les  chauffe.  Ordinairement  une  température 
de  100“  suffit  pour  expulser  l’eau  de  cristallisation.  Quelques  sels 
fondent  dans  cette  eau  avant  de  la  perdre  : ils  sont  si  solubles  dans 
1 eau  chaude,  qii  ils  se  dissolvent  dans’l’eau  qui  les  constituait,  à 
froid,  a 1 état  de  cristaux.  C’est  ce  qu’on  nomme  la  fusion  aqueuse. 

Un  grand  nombre  de  sels  anhydres  fondent  lorsqu’ils  sont 

exposés  à une  chaleur  intense  : c’est  ce  qu’on  nomme  la  fusion 
ignée. 


La  chaleur  exerce  une  action  décomposante  sur  une  foule  de  sels. 
A cet  égard  il  est  difficile  de  donner  des  règles  générales  On  peut 
dire  seulement  que  la  stabilité  des  sels  dépend  de  trois  conditions 
.savoir  : le^  degré  de  fixité  de  l’acide  correspondant,  la  stabilité  de 
1 oxyde,  1 énergie  de  1 affinité  qui  les  porte  1 un  vers  l’autre  pour 
former  le  sel.  , ^ 

Ainsi  les  sels  formés  par  des  acides  décomposables  par  la  chaleur 
se  décomposent  eux-mêmes  à une  température  élevée.  Il  en  est 
ainsi  des  chlorates,  des  perchlorales,  des  azotates.  Parmi  les  sulfates 
les  uns  sont  décomposables,  les  autres  sont  fixes.  Ces  derniers  sont 
ceux  de  potassium,  de  .sodium,  de  baryum,  de  strontium,  do  calcium 
de  magnésium,  de  iilomb,  etc.  Les  oxydes  correspondants,  savoir  ; 
lapotasse,  la  soude,  la  baryte,  etc.,  sont  des  bases  ti.xes  et  possèdent 
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ii«e  affrnité  puissante  pour  l’acide  sulfurique.  Voilà  pourquoi  leurs 
sulfates  sont  stables. 

La  plupart  des  carbonates  sont  décomposables  par  la  chaleur  : en 
effet,  raflinité  de  l’acide  carbonique  pour  les  bases  est  faible  en  gé- 
néral. Elle  est  forte,  exceptionnellement,  pour  les  bases  alcalines. 
Voilà  pourquoi  les  carbonates  alcalins  et  celui  de  baryum  résistent  à 
l’action  de  la  chaleur. 

Action  de  l’électricité  sar  les  sels.  — Lorsqu’un  courant 
traverse  la  solution  aqueuse  d’un  sel , celui-ci  est  décomposé.  Le 
métal  se  rend  au  pôle  né-  n 

gatif,  l’autre  élément  du 
sel  se  rend  au  pôle  posi- 
tif. Cet  autre  élément  peut 
être  un  corps  simple  élec- 
tro-négatif , tel  que  le 
chlore,  ou  un  groupe  oxy- 
géné, c’est  à-dire  un  groupe 
d’atomes  dont  quelques- 
uns  sont  de  l’oxygène. 

Expérience.  \°  Dans  un 
tube  en  U {fig.  96)  nous 
avons  introduit  une  solu- 
tion de  chlorure  de  cuivre. 

Dans  chaque  branche,  une 
lame  deplatine  plongedans 
le  liquide.  Ces  lames,  mises 
en  communication,  à l’aidi' 
de  fils  conducteurs,  avec  les 
deux  pôles  d'une  pile,  con- 
stituent l’une  l’électrode 
négative,  l’autre  l’électrode  positive.  Le  courant  passe,  et  nou> 
voyons  aussitôt  le  cuivre  électro-positif  se  déposer  sur  l’électrode 
négative,  le  chlore  électro-négatif  se  dégager  autour  de  l’électrode 
positive.  Une  partie  de  ce  chlore  se  combine  avec  le  métal  pour 
former  du  chlorure  de  platine  en  vertu  d’une  action  secondaire. 
L’action  princi})ale,  c’est-à-dire  la  décomposition  du  chlorure  de 
cuivre  par  la  pile  est  représentée  par  l'équation  suivante  : 


Fig.  9G. 


r:  Cu 

Cuivre. 


-I- 


cu 

Chlore. 


CuC12  = 

Clilorure  cuivrique. 
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2 Remplaçons  le  chlorure  cuivrique  par  le  sulfate  cuivrique.  Le 
courant  décomposera  ce  sel  en  cuivre  qui  se  déposera  sur  l’électrode 
négative  et  en  SO^  qui  se  por  tera  sur  l'électrode  positive  Lcà  ce  groupe 
oxygéné,  qui  n’offre  aucune  stabilité,  se  dédouble  en  Sü-  qui,  fixant 
de  1 eau,  formera  de  1 acide  sulfurique,  et  en  0 qui  se  dégage  autour 
de  l'électrode  positive. 

Ce  dédoublement  de  SO^  constitue  une  action  secondaire.  L’action 
principale  qui  s accomplit  par  le  travail  du  courant  est  exprimée  par 
1 équation  suivante  : 


SO'^Cu  = Cu  + SO^ 

Sulfate  Cuivre.  Groupe 

cuivrique.  oxygéné. 


Les  actions  secondaires  sont  les  suivantes  : 

+ 


SO^ 

Gioupo 

oxygéné. 

so- 

Anliydride 

sulfurique. 


SO" 

Anliydride 

sullurique. 

H^O  r= 
Eau. 


O 

0.\ygène. 

SO^IP 

Acide 

sulfurique. 


5“  Soumettons  maintenant  à l’action  du  courant  du  sulfaté  de  po- 
tassium. Une  solution  de  ce  sel,  colorée  par  du  sirop  de  violettes,  se 
trouve  dans  le  tube  en  U.  Dès  que  le  courant  y passe,  nous  voyons 
des  bulles  de  gaz  se  dégager  autour  des  deux  électrodes.  De  l’oxyfrène 
devient  libre  autour  de  l’électrode  positive,  comme  dans  le  cas  pré- 
cèdent; en  même  teinps  le  liquide  qui  remplit  cette  branche  se  co- 
lore  en  rouge  : c’est  l’indice  de  la  présence  de  l’acide  sulfurique 
lorme  autour  de  l’électrode  positive. 

^ Le  gaz  qui  se  dégage  autour  de  l’électrode  négative  est  de  riivdro- 
gene  : il  provient  de  faction  secondaire  qu’exerce  sur  l’eau  le  po- 
tassium qui  s’est  porté  au  pôle  négatif.  Il  s’est  formé  ainsi  de  la 
potasse  caustique  qui  a verdi  le  sirop  de  violettes.  L’action  principale 
fpii  s est  accomplie  par  le  courant  est  donc  exprimée  comme  dans 
le  cas  précédent  par  l’équation  : 

S0^K2  — H-  SO^ 

Snlfüte  PoInssiuiTî,  Groupe 
(l6  polüssiuni» 

Le  métal  électro-positif  s’ést  porté  au  pôle  négatif;  le  rrroupe 
oxygéné  électro-négatif  s’est  porté  au  pôle  positif.  Mais  ces  deux  élé- 
ments ainsi  séparés  ont  provoqué  ou  éprouvé  des  actions  secondaires 
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indépendantes  du  travail  de  la  pile.  Le  potassium  a décomposé  l’eau, 
le  groupe  oxygéné  s’est  dédoublé  comme  il  a été  dit  précédemment. 

On  voit  par  ces  exemples  que  les  sels,  quelle  que  soit  leur  nature, 
éprouvent  le  même  genre  de  décomposition  lorsqu’on  les  soumet  à 
l’action  de  la  pile.  Ils  se  partagent  en  deux  éléments.  Le  premier  est 
électro-positif  et  se  rend  au  pôle  négatif,  c’est  le  métal.  Le  second 
est  électro-négatif  et  se  rend  au  pôle  positif,  que  ce  soit  un  corps 
simple  tel  que  le  chlore,  ou  un  groupe  oxygéné  tel  que  SOL  Et  l’on 
voit  que  de  tels  groupes  jouent  dans  les  sels  oxygénés  exactement  le 
meme  rôle  que  le  chlore  dans  les  chlorures.  Telle  est  l’action  prin- 
cipale, c’est-à-dire  la  décompo^ilion  due  au  travail  de  la  pile,  dé- 
composition qu'on  nomme  éleclrohjse. 

Action  des  mélan.v  sur  les  sels.  — Les  métaux  peuvent  se 
déplacer  les  uns  les  autres  de  leurs  solutions  salines. 

Expériences.  1°  Dans  une  solution  d’azotate  d’argent,  on  plonge 
une  lame  de  cuivre  : le  cuivre  précipite  l'argent  et  entre  en  solution 
sous  forme  d’azotate  de  cuivre. 

Cu  + 2AzO^Ag 

Azoliile 
d'argent. 

2°  Dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre,  on  plonge  une  lame  de 
fer  : celle-ci  se  recouvre  à l’instant  d’une  couche  de  cuivre  métal- 
lique et  le  fer  entre  en  dissolution  sous  forme  de  sulfate. 

Fe  -t-  S0''‘Cu  — SO'^Fe  -i-  Cu 

Sulfate  Sulfate 

cuivrique.  ferreu.v. 

5“  Dans  une  solution  étendue  d’acétate  de  plomb,  on  plonge  une 
lame  de  zinc  autour  de  laquelle  sont  enroulés  des  (ils  de  laiton  (al- 
liage de  Z ne  et  de  cuivre).  Le  zinc  va  déplacer  lentement  le  plomb 
qui  s’attachera  en  lamelles  brillantes  sur  les  fils  de  laiton.  Ceux-ci 
tinissent  par  prendre  l’aspect  de  feuilles  de  fougère  et  portent  alors 
le  nom  d'arbre  de  Saturne. 

Nous  avons  déjà  appelé  l’attention  sur  ces  phénomènes  de  dépla- 
cement des  métaux  les  uns  par  les  autres  (p.  19).  Uichter,  de  Berlin, 
qui  les  étudia  en  1792,  a remarqué  le  premier  que  les  métaux  se  dé- 
placent ainsi  de  leurs  solutions  salines,  sans  que  1 état  de  neutralité 
de  ces  dernières  soit  troublé.  Un  sel  neutre  étant  précipité  par  un 
métal,  il  en  résulte  un  nouveau  sel  neutre.  Le  sulfate  ferreux,  formé 


“ (AzO^'j^Cu  -f-  Ag^ 

Azclate  / — ^ 

de  cuivre. 
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pnr  1 nclion  du  fer  sur  le  sulfate  cuivrique,  est  iieuire  ccmme  cc- 
lui-ci. 

Remarquons  encore  que  les  chlorures  se  comportent  à cet  égaid 
comme  les  sels  proprement  dits.  Le  fer  déplace  le  cuivre  du  chlo- 
rure, comme  il  déplace  le  cuivre  du  sulfate.  Dans  le  premiei-cas,  il 
se  porte  sur  Cl^  dans  le  second  sur  SO^  et,  dans  celle  circonstance 
encore,  ce  dernier  groupe  se  comporte  comme  le  chlore. 


CuCP 

Cliloriire 

cuiviiijue. 

(SO^)Cu 

Suir.ite 

cuivlique. 


-i-  Fe 


"j-  Fe 


FeCf^ 

Chlorure 

f'eri'cux. 

(SOhFe 

Sull'.iie 
fei  l'ciix. 


“h  Cu 


+ Cu 


Le  tableau  suivant  indique  l’ordre  d’après  lequel  les  métaux  pré- 
cipitent les  solutions  salines. 

SELS  DONT  LES  SOLLTIONS  SONT  PRÉCIPITABLES  PAR  CERTAINS 

METAUX. 


Sels  d’étain.  . . 
Sels  d’antimoine. 
Sels  de  bismulh. 
Sels  de  plomb.  . 
Sels  de  cuivre.  . 


Sels  de  mercure. . 


Sels  d’arpent.  . 
Sels  de  platine. 
Sels  d’or.  . . . 


réduits  par  le  fer  et  le  zinc 
et  par  tous  les  métau.v  qui  / 

précédent 

réduits  par  le  fer,  le  zinc,  le 
manganèse,  le  cobalt  et 
tous  les  métau.\  qui  pré- 
cédent.. . . . 
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réduits  par  le  fer  et  le 


zmc. 


I-our  terminer  celle  étude  générale  des  sels,  il  nous  reste  .i  in- 
diquer les  lails  relatits  à l’aclion  qu’exei-cenl  sur  eux  les  acides  et 
les  bases  et  à l’act.on  réciproque  des  sels  eux-mêmes.  L’es  faits  ont 
ele  principalement  établis  et  disculés  par  beitliullet,  qui  afai(  res- 
sorlir,  dans  ces  (orles  éludes,  l’iiinueiice  des  condilions  plivsinues 
telles  quel  insülubililéet  la  volaldilé,  sur  la  inarclie  des  déconino. 
silions  chimiques.  ^ 

Accion  des  acides  sur  les  sels,  - Lorsqu’on  ajoute  à un  sel 
métallique  un  acide,  c’est-à-dire  un  sel  d’Iiydrogeiio,  ce  dernier  tend 
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à échanger  ses  éléments  avec  le  i)reinier,  de  telle  sorte  qu’il  se  forme 
un  nouveau  sel  métallique  et  un  nouvel  acide. 

ExpérieiiCe.  J’ajoute  de  l’acide  sulfurique  à de  l’azotate  de  potas - 
sium  en  poudre,  et  je  vois  ce  dernier  se  dissoudre,  en  partie,  à froid; 
il  s’est  formé  du  sulfate  acide  de  potassium  et  de  l’acide  azotique. 

AzO  K 4-  S0MI2  z=  AzO^ll  + SO^KIl 

Azolatc  Acide  Acide  Sulfate  acide 

de  potassium.  sulfurique.  azotique.  de  potassium. 

Mais  il  s’en  faut  que  cette  réaction  soit  complète.  Si  puissant  qu’il 
soit,  l’acide  sulfurique  ne  parvient  pas  à décomposer,  à froid,  la  to- 
talité de  l’azotate  de  potassium;  une  portion  de  ce  dernier  demeure 
inaltérée  en  présence  d’un  excès  d’acide  sulfurique,  de  telle  sorte 
que  la  liqueur  épaisse  et  fumante  que  nous  avons  formée  renferme 
m réalité  deux  acides  et  deux  sels  , savoir  : 

De  l’acide  sulfurique. 

De  l’acide  azotique. 

Du  sulfate  acide  de  potassium. 

De  l’azotate  de  potassium. 

Les  choses  se  passent  ici  comme  si  deux  acides  étaient  en  présence 
d’une  seule  base.  Il  s’établit  une  lui  te  entre  eux;  ils  tendent  à se 
partager  la  base,  qui  est  la  potasse,  de  telle  sorte  que  chacun  en  sa- 
ture une  portion. 

La  décomposition  de  l’azotate  de  potassium  par  l'acide  sulfurique 
n’^st  donc  pas  complète  ; elle  s’arrête  au  moment  où  l’acide  azotique 
niis-en  liberté  peut  lutter  avec  l'acide  sulfurique  pour  le  partage  de 
la  base.  Il  s’établit  alors  un  état  d’équilibre  entre  les  deux  acides, 
qui  demeurent  en  présence  des  deux  sels. 

Mais  cet  état  d’équilibre  est  instable,  et  diverses  circonstances 
peuvent  le  troubler. 

Je  chauffe  le  mélange  acide  ; le  voilà  qui  dégage  des  vapeurs  blan- 
ches abondantes.  C’est  de  l’acide  azotique  qui  se  volatilise.  Mais 
l’acide  sulfurique,  devenant  ainsi  prépondérant  dans  le  mélange, 
va  décomposer  une  nouvelle  portion  de  l’azotate  de  potassium,  et, 
si  l’acide  azotique  mis  en  liberté  continue  à se  volatiliser  sous  l’in- 
lluence  de  la  chaleur,  il  est  clair  que  rien  ne  pourra  plus  s’opposer 
à la  décomposition  complète  de  l’azotate  de  potassium  par  l’acide 
sulfurique.  L’acide  azotique,  qui  seul  empêchait,  par  sa  présence, 
cette  décomposition  totale,  s’est  pour  ainsi  dire  dérobé. 

Telle  est  l’inHuence  de  la  volafililé  ou  de  Vélat  gazeux  sur  la 
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marche  des  décompositions;  elle  se  fait  sentir  au  plus  haut  degré 
pour  des  acides  plus  volatils  que  l’acide  azotique,  tels  que  les  acides 
carbonique  et  sulfureux.  Nous  savons  que  les  carbonates  et  les  sul- 
lites  sont  facilement  et  entièrement  décomposés  par  les  acidos-éner- 
giques. 

Si  la  volatilité  des  acides  favorise  ainsi  la  décomposition,  de  leurs 
sels,  yiuaolubilité  peut  jouer  un  rôle  analogue. 

Expériences.  1“  Je  verse  de  l’acide  chlorhydrique  dans  imc  &olu- 
tion  de  silicate  de  potassium  ; j’obtiens  immédiatement  un  précipité 
gélatineux  d’aciae  silicique,  en  même  temps  qu’il  se  forme  du  chlo- 
rure de  potassium.  La  décomposition  est  complète,  car  l’acide  sili^ 
cique  est  insoluble. 

2"  Dans  une  solution  d’azotate  de  baryum,  je  verse  de  l’acide  sul- 
furique ; j’obtiens  immédiatement  im  précipité  de  sulfate  de  baryum, 
en  même  temps  que  de  l’acide  azotique  est  mis  en  liberté. 

(AzO^j^Ba  + 80^112  ==  2AzO'dI  + SO^Ba 

Aiotale  Acide  Acide  Siilfatc 

de  baryum.  sulfurique.  azotique.  de  baryum. 

La  décomposition  est  complète,  car  le  sulfate  de  barvum  est  in- 
soluble. 

Dans  ces  deux  réactions,  le  partage  deda  base  entre  les  deux  acides 
ne  peut  pas  s’effectuer  par  la  raison  qu’un  des  produits  se  dérobe- 
par  son  insolubilité.  Dans  le  premier  cas,  c’est  l’acide  nouvellemenü 
foi mé  qui  se  précipite;  dans  le  second,  c’est  1e  sel  nouvellement' 
formé  qui  se  dépose  à l’état  insoluble. 

Influence  de  la  masse  Une  dernièiv  circonstance  peut  influer.siTr' 
la  marche  de  ces  décompositions  : cest  la  mn-sse  des  corps  qui -sont 
en  présence. 

En  traitant,  dans  la  première  expérience,  l’azotate  de  potassium 
par  1 acide  sulfurique,  nous  avons  ajouté  ce  dernier  en  quantité 
suffisante  pour  produire  la  doubledécomposition.  Si  nous  en  avions 
ajouté  un  grand  excès,  il  est  clair  qu  il  serait  devenu  prépondérant 
dans  le  mélangé  et  qu’il  eût  déplacé  une  portion  plus  considéraWe 
d’acide  azotique. 

Cette  intluence  de  la  masse  se  fait  sentir  pour  des  acides  très- 
faibles  et  leur  permet  de  déplacer  des  acides  plus  puissants  qu’eux. 

Introduisez  une  petite  quantité  de  phosphate  tricalcique  dans  de  Ueau  . 

chargée  d’acide  carbonique,  ce  dernier,  suppléant  à son  énergie- 
par  sa  rna.sse,  enlèvera  au  phosphate  une  portion  de  sa  base.  IlW 
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formera  du  bicarbonate  calcique  et  du  phosphate  acide  de  calcium, 
tous  deux  solubles. 

Telle  est,  d'après  BeiThollet,  rinfluence  de  rinsolubilité  et  de  la 
volatilité  sur  les  pliénomènes  de  double  décomposition  ; telle  est, 
.Tun  autre  côté,  l’influence  de  la  masse.  Les  mômes  conditions  in- 
terviennent de  la  même  manière  dans  les  réactions  que  nous  allons 
•'■tudier. 

Action  des  bases  snv  les  sels.  — Nous  ne  considérerons  ici 
que  l’action  des  bases  solubles,  c’est-à-dire  des  hydrates  alcalins. 

Expériences.  1°  Je  verse  une  solution  de  potasse  caustique  dans 
une  solution  de  sulfate  de  sodium.  Rien  ne  se  produit  en  apparence; 
mais,  conformément  au  principe  de  partage  que  nous  avons  établi 
plus  haut,  il  est  probable  que  la  potasse  aura  mis  en  liberté  une 
certaine  quantité  de  soude  caustique. 

S0‘Na"-  + 211K0  = + 211NaO 

S:  llitte  Ilvclrnle  Sulfate  Hydrate 

de  sodium.  de  potassium.  de  potassium.  de  sodium. 

I 

Mais  cette  décomposition  n’a  pu  être  complète  et  la  liqueur  doit 
renfermer  quatre  corps,  savoir  : 

Du  sulTnte  de  sodium. 

Du  sulC.Ue  de  poiassium. 

De  l’Iiydrale  de  sodium. 

De  l'hydrate  de  potassium. 

2“  Si,  dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre,  je  verse  de  la  po- 
tasse caustique,  j’obtiens  un  précipité  bleu  clair  d’hydrate  cuivrique- 
Ici  la  décomposition  est  complète,  grâce  à rinsolubilité  de  l’hy- 
drate cuivrique,  qui  ne  peut  entrer  en  partage  avec  la  potasse. 

SO^Cu  4-  211K0  = + CuOH^ 

Sidlalo  Hyili'.iie  Sull'aie  llydrale 

cuivrique.  de  potassium.  de  polassimn.  cuivi  riue. 

Si,  dans  une  solution  do  sulfate  potassique,  je  verse  une  solu- 
timi  d hydrate  de  baryum,  il  se  forme  un  précipité  de  sulfate  de  ba- 
ryum, et  de  la  potasse  caustique  reste  en  solution.  Dans  ce  cas 
encore,  la  décomposition  est  complète,  grâce  à rinsolubilité  du 
sulfate  de  baryum.  La  potasse  ne  peut  eutrer  en  partage  avec  la 
baryte,  car  celle-ci  se  dérobe  tout  eiRiére  à l’état  de  sulfate  in- 
soluble. 

— SO^Ba  -h  2I1K0 

Siiir.'iic  Ilyar.itc 

de  L.iryum.  de  pulassiuin. 


SO'dv^^  + BaO-HL^ 

Sull.'iie  lljdnito 

de  polussium.  do  buiyuin. 
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Action  des  sels  sur  les  sels.  — Elle  découle  naturellemenl 
des  principes  que  nous  venons  do  poser  en  traitant  de  l'action  des 
acides  sur  les  sels.  De  lait,  ces  derniers  possèdent  la  même  consli 
tulion  cpie  les  acides  et  doivent  donner  naissance,  en  réagissant  sur 
le.''  sels,  a des  phénomènes  du  même  ordre.  Ce  sont  des  échanges 
d éléments,  des  doubles  décompositions,  qui  se  produisent  et  qui 
^ont  plus  ou  moins  loin,  suivant  les  conditions  physiques  des  corps 
qui  prennent  naissance,  et  aussi  suivant  la  masse  relative  des  corps 
qui  réagissent. 

Considérons  en  premier  lieu  l’action  réciproque  des  sels  solubles. 

Expériences.  1"  Dans  la  solution  bleue  du  sulfate  cuivrique,  je 
^erse  une  solution  de  chlorure  de  sodium  ; il  ne  se  forme  point  de 
I»iécipité,  mais  la  liqueur  prend  une  teinte  verte.  Cette  couleur  est 
celle  du  chlorure  cuivrique,  et  je  puis  supposer  que  ce  sel  s’est 

lormé  par  1 action  réciproque  du  chlorure  de  sodium  sur  le  sulfate 
cuivrique. 


SO^Cu  + 2NaCl 

Sulfate  Chlorure 

de  cuivre.  de  sodium. 


SO^Na'2  4-  CiiCl^ 

Sullate  Chlorure 

de  sodium.  cuivrique. 


Mais  cet  écliange  cl  éléments  entre  le  sulfate  cuivric{ue  et  le  chlo- 
rure de  sodium  s’arrête  avant  que  la  décomposition  de  ces  deu.x  sels 
soit  complète.  Une  partie  de  l’un  et  de  l’autre  demeure  inallé- 
ree  en  présence  des  deux  corps  qui  se  sont  formés.  La  liqueur 

^erte  que  nous  avons  pblenue  renferme  donc,  en  réalité,  quatre  sels 
savoir  : 


Du  sulfate  cuivrique, 
Du  chlorure  soclique, 
Du  sulfate  sodique, 

Du  chlorure  cuivrique. 


Les  proportions  respectives  dans  lesquelles  ces  sels  existent  dans 
le  mélangé  dépendent  de  diverses  circonstances.  M.  Malaguti  a dé- 
montre que,  dans  des  cas  de  ce  genre,  c’est  l’énergie  des  affinités 
des  acides  pour  les  bases  qui  régie  la  décomposition.  L’acide  le  plus 
énergique  tend  à s’emparer  de  la  base  la  plus  puissante,  et  la  pro- 
portion du  sel  ainsi  formé  demeure  prédominanle  dans  le  mélange. 
Ainsi  il  s’établit  enire  les  éléments  en  présence  une  sorte  de  lnUe 
dans  laquelle  les  plus  forts  l’emportent,  sans  que  néanmoins  le.s 
plus  faibles  soient  annihilés.  Ce  conflit  aboulit  à un  état  d’équilibre 
qui  ne  serait  troublé  que  si  l’un  des  produits  venait  à se  soustraire, 
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par  son  insolubililé,  à l’action  des  autres.  Cette  dernière  condition 

se  réalise,  dans  les  expériences  suivantes. 

2«  3e  verse  dans  la  solution  bleue  du  sulfate  cuivrique,  du 
chlorure  du  baryum;  il  se  forme  immédiatement  un  précipité  de  ^ 
sulfate  barytique  et  du  chlorure  cuivrique,  qui  colore  la  liqueur  en 


vert. 


SO^Cu  + BaCr-  = 

Sull'ale  Chlorure 

cuivrique.  île  baryum. 


SO^Ba  + CuCl- 

Sulfate  Chlorure 

de  baryum.  cuivrique. 


Ici  la  décomposition  est  complète  en  raison  de  rmsolubilité  du 
sulfate  de  baryum.  Ce  sel  est  entraîné  par  la  cobésion,  en  dehors 
de  la  sphère  d'action  de  ceux  qui  restent  en  solution.  Les  portions 
d’abord  formées,  disparaissant  ainsi,  sont  remplacées  par  d’autres, 
et  la  réaction  une  fois  commencée  s’achève  dans  le  même  sens,  de 
telle  sorte  que  le  sulfate  cuivrique  se  convertit  tout  entier  en  sulfate 


* 3»  Lue  solution  concentrée  de  chlorure  de  sodium  ne  détermine 
aucun  trouble  dans  une  solution  concentrée  de  sulfate  de  magné- 
sium. Pourtant  nous  devons  admettre  qu’il  y a échange  d’elemeiUs 
et  que  la  liqueur  renferme  quatre  sels,  savoir  : 


Du  sulfate  de  magnésium, 
Du  chloiuie  de  sodium. 

Du  sulfate  de  sodium, 

Du  chlorure  de  magnésium. 


Si  l’on  expose  cette  solution  à l’action  d’un  froid  intense,  elle 
laissera  déposer,  en  effet,  des  cristaux  de  sulfate  de  sodium,  tandis 
nue  du  chlorure  de  magnésium  restera  en  solution.  (Balard.)  Des 
cmatrc  sels  qui  sont  en  présence,  le  siillate  de  sodium  est  le  moins 
soluble  : il  se  dépose,  et  dès  ce  moment  la  double  décomposition  con- 
tinue dans  le  même  sens  jusqu’à  ce  que  la  plus  grande  partie  du 
.sulfate  de  magnésium,  ait  disparu  de  la  solution. 

N'ous  pourrions  développer  ce  sujet  par  d’autres  exemples,  beux 
que  nous  avons  cités  suflisent  pour  mettre  dans  son  vrai  jour  le 

nriucipe  de  ces  doubles  décompositions.  _ 

Aioutons  que  si  l’on  opère  par  la  voie  sèche  et  a une  température 
élevée  la  volatilité  des  produits  qui  peuvent  prendre  naissance 
exerce  sur  la  marche  des  réactions  une  inflLience  analogue  a celle 
nue.  nous  venons  de  signaler  pour  l insolubilité. 

Expérience.  Si  l’on  cliaulTe  au  bain  de  sable,  dans  un  malras  de 
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verre,  iin  mélange  iiilime  de  sulfate  mercurique  et  de  chlorure  de 

sodium,  on  voit  se  former,  à la  voiite  du  m, -liras,  un  sublimé  1 
chlorure  mercurique.  uumne  ae 


SOMIg 

Sulfate 

mei'ciirique. 


+ 


2NaCl 

Clilorure 
de  sodium. 


S0*Na2 

Sulfate 

sodique. 


ITgCl2 

Chlorure 

mercurique. 


Action  des  sels  solubles  sur  les  sels  insolubles.  - Pour 
compléter  cet  expose,  il  nous  reste  à indiquer  d'une  manière  som- 
maire, 1 action  que  les  sels  solubles  exercent  sur  les  sels  insolubles, 
bile  est  analogue  a celle  que  nous  venons  d’étudier,  c’est  dire  Qu’ellê 
est  caractérisée  par  un  échange  d’éléments  qui  tend  à s’établir 
Bornons-nous  à un  seul  exemple. 

Expérience  Si  l’on  fait  bouillir  pendant  longtemps  une  solution 
de  carbonate  de  sodium  avec  du  sulfate  de  baryum,  on  constate  nue 
ce  sel  éprouvé  une  décomposition  partielle.  Il  se  convertit  en  carbo- 
nate de  baryum,  insoluble  comme  le  sulfate,  et  la  solution  se  cliarc^e 
d une  certaine  quantité  de  sulfate  de  sodium.  ® 


SO^Ba 

Sulfate 
de  baryum. 


C0"Na2 

Carbonate 
de  sodium. 


SO^Na^ 

Sulfate 
de  sodium. 


+ CO^Ba 

Carbonate 
de  baryum.' 


Celle  décomposition  est  d’aulant  plus  complète  que  fou  fait  réa»!,- 
sui  le  sulfate  une  plus  forte  proportion  de  carbonate  sodique  Ici 

comme  dans  quelques-unes  des  expériences  précédentes,  riilnuence 
des  masses  s exerce  dune  manière  évidente. 

En  terminant  ces  études,  nous  donnons  quelques  indications  sur 
a composition  et  les  propriétés  des  genres  de  sels  les  plus  impor- 
tants, qui  sont  les  azotates,  les  sulfates  et  les  carbonates 


AZOTATES. 

ComposUion.  - L’acide  azotique  étant  AzO^dl,  les  azotates  ren- 
ferment le  groupe  oxygéné  (AzO^)  uni  à un  métal  qui  remplace  l’hv 
drogene  de  l’acide.  Ils  renferment  un  ou  plusieurs  groupes  AzO- 

suivant  la  nature  du  métal  ou,  si  l’on  veut,  de  l’oxyde  qui  a saturé 
1 acide  azotique.  Exemple  : J 4 a satuie 

1" 


Kilo 

Hydrate 
de  potassium. 


+ 


AzO'dl 

Acide 

azotique. 


AzO^K 

Azotate 
de  potassium. 


+ im 
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2* 


PbO  + 

Oxyde 

plombique. 


2AzO^II  = (AzO^'j^Pb  4- 

Azolatc 

plombique. 


II'O 


!o^ 

Hydiate 

Lismulliique. 


SAzO^H 


(AzO^)^Bi  4-  SIl'O 

Azotate 

bismutliiquc. 


Nous  bornant  à ces  exemples,  nous  constatons  : 

i“  Que  le  potassium,  de  même  qu’il  s’unit  à 1 atome  de  chlore 
pour  former  du  chlorure  de  potassium  KCl,  s’unit  à un  groupe  AzO^ 
pour  former  de  l’azotate  de  potassium. 

2*’  Que  le  plomb  qui  s’unit  à 2 atomes  de  chlore  pour  former 
du  chlorure  de  plomb,  PbCl-,  s’unit  aussi  à deux  groupes  (Azü^), 
pour  former  de  l’azotate  de  plomb. 

3“  Que  le  bismuth,  qui  s’unit  à 5 atomes  de  chlore  pour  former 
du  chlorure  de  bismuth,  BiCl^,  s’unit  aussi  à 3 groupes  (AzO^),  pour 
tonner  de  l’azotate  de  bismuth. 

r 

Dans  le  chlorure  CIK  le  potassium  est  monoatomique. 

1/ 

Dans  le  chlorure  Cl-l’b  le  plomb  est  diatomiciue. 

" f 

"Dans  le  chlorure  CPDi  le  bismuth  est  trialomique. 

Dans  les  azotates,  ces  3 métaux  jouent  le  même  rôle  que  dans  le 
chlorure,  et  nous  pouvons  dire,  d’une  manière  générale,  que  les 
azotates  métaliiques  renlerment  un  métal  uni  à autant  de  fois  (AzO^) 
(pie  ce  métal  compte  d’atomicités. 

$ 

Le  potassium  monoatomique  est  uni  à.  . AzO*  dans  (AzO')K. 

Le  plomb  diatomique 2AzO’  dans  (AzO-’^y-Pb. 

r» 

Le  bismuth  triatomique 5AzO*  dans  (AzO^)^Di. 

Telle  est  la  loi  de  composition  des  azotates. 

Propriétés.  - - Tous  les  azotates  sont  solubles  dans  l'eau. 

Quelques-uns  se  déposent  de  leurs  solutions  à l’état  de  cristaux 
liydratés.  Tel  est  l’azotate  cuivrique  qui  cristallise  avec  G molécules 
d’eau  à une  basse  température. 

D’autres  se  déposent  en  cristaux  anhydres.  Tels  sont  les  azotates 
de  potassium,  de  sodium,  de  baryum,  de  plomb,  d’argent. 

Tous  les  azotates  .sont  décomposables  par  la  chaleur  et  les  pro- 
duits de  cette  décomposition  varient  avec  la  nature  de  l’azotate  et 
la  température.  Ainsi,  l’azotate  de  potassium  donne  d’abord  de  l’a- 
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zolile  qui  finit  par  se  décomposer  iui-méme  en  azote,  oxygène  et 
oxyde  de  potassium.  Les  azotates  de  baryum,  de  plomb,  donnent  du 
peroxyde  d azote,  de  1 oxygène  et  un  résidu  d’oxyde.  L’azotate 
d^argent  donne  du  peroxyde  d’azote,  de  l’oxygéne  et  un  résidu  de 

2(AzO'-)Ag  = Az*0*  + 02-1-  Ag2 

On  le  voit,  tous  les  azotates  laissent  dégager  de  l’oxygène  lors- 
qu on  les  chaufte.  Riches  en  oxygène  ils  en  constituent  une  source 
abondante  : aussi  sont-ils  réduits  facilement  par  tous  les  corps  oui 
ont  pour  cet  élément  une  grande  affinité.  ^ ^ 

Le  soufre,  le  charbon,  le  phosphore,  cerlains  métaux  s’oxydent 
avec  energie  lorsqu’on  les  chauffe  avec  les  azotates 

Expériences  1»  Chauffons  du  soufre  avec  de  l’azotate  de  notas- 
sium;  il  se  formera  du  sulfate  de  potassium;  il  se  dégagera  du  'laz 
sullureu.x  et  de  l’azote.  ° ° 


2.\zO’^K 

Azotate 
de  pota.ssiiiin. 


s*- 


r SO^K^ 

Sulfate 

de  potassium. 


-h  SQ2 


Az^ 


e projette  de  l’azolale  de  potassium  en  poudre  sur  un  cbar- 
bon  ardent,  le  sel  fond  et  active  la  combustion  du  charbon  en  pro- 
duisan  une  vive  de/lagration.  Il  fuse,  comme  on  dit.  Il  se  fonne 
du  carbonate  et  il  se  dégage  du  gaz  carbonique  et  de  l’azote. 

AAzO^K  -I-  5C  = 2C0^K^  + SCO’'  -t-  2Az= 

. Azotate  Carbonate  Gaz 

de  potassium  de  potassium.  carbonique. 

Caractères  dîsiinctifs.  - Tous  les  azotates  fusent  lorau’on 
les  projette  sur  un  charbon  incandescent.  ^ 

L’acide  sulfurique  concentré  en  chasse,  à froid  déjà,  et  plus  faci- 
chauffe,  des  vapeurs  blanches  d’acide  azolimip 
Meles  a de  a limaille  de  cuivre  et  traités  par  l’acide  sulfurique  con- 
centre, Ils  laissent  dégager  des  vapeurs  rouges.  ’ 

Lorsqu’on  ajoute  à la  solution  d’un  azotate  son  volume  d’acide 
sulfurique  concentre,  et  qu’on  introduit  dans  ce  mélange  un  crist  q 
de  sullate  ferreux,  celui-ci  se  colore  rapidement  en  brun  et  com- 
munique celle  couleur  à la  liqueur  elle-même.  Dans  cette  réaction 
tres-scnsible  1 acide  azotique  est  réduit  par  le  sulfate  lérreux  à fé- 

(p 


29  i LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

La  solution  d’un  azotate,  additionnée  d’acide  sulfurique,  décolore 
la  solution  de  sulfate  d’indigo  lorsqu’on  porte  la  liqueur  à l’ébulli- 
lion. 


SULFATES. 


Composition.  — L’acide  sulfurique  SOML-  renferme  deux 
atomes  d’hydrogène  capables  d’être  remplacés  par  un  métal.  Il  se 
forme  un  sulfate  neutre  lorsque  tous  deux  sont  remplacés  par  une 
quantité  équivalente  de  métal.  Il  se  forme  un  sulfate  acide  lors- 
qu’un seul  de  ces  atomes  d'hydrogène  est  remplacé  par  un  seul 
atome  de  métal.  L'hydrogène  de  l’acide  est  enlevé  par  l’oxygène 
des  oxydes  ou  des  hydrates  qui  viennent  saturer  plus  ou  moins 
complètement  l’acide  sulfurique.  Il  peut  se  présenter  plusieurs 
cas  : 


IIKO  + 

SOMl- 

Hydrate 

Acide 

de  potassium. 

sulfurique 

21IK0  -H 

80^112 

PbO  + 

S0'*H2 

O.xyde  de  plomb. 

= so‘jj5  + ira 

Sulfate  acide 
de  potassium. 

Sulfate  neutre 
de  potassium. 

— S0'‘Pb  -{-  ILO 

Sulfate  de  plomb. 


ISO''*!!-  SO'^  1 

S04I2  — S0‘  (A12)  + 51120 

S0^H2  SO^) 

Oxyde  3 molécules  Sulfate 

d’aluminium.  d’acide  sulfurique.  d’aluminium. 


Ces  exemples  nous  font  voir  que  tous  les  sulfates  renferment  le 
groupe  (SO'*)  qui  est  uni  dans  l’acide  sulfurique  à 2 atomes  d’hydro- 
gène. Ce  groupe  est  diatomique  : il  faut  donc  que  dans  les  sulfates  il 
soit  uni  à une  quantité  de  métal  représentant  2 atomes  d’hydrogène. 
Il  est  uni  : 

1*  A un  atome  d’un  métal  nionoatomique  et  à un  atome  d’Jiydrogène  dans  les 
sulfates  acides  S0*|  |j  . 

2*  A 2 atomes  d’un  métal  monoatomique  dans  les  sulfates  neutres  S0‘R*. 

O"  A 1 atome  d’un  métal  diatomique  dans  les  sulfates  neuires  S0H\. 
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Ces  cas  sont  très-simples.  II  n’en  est  pas  ainsi  du  quatrième  où 
nous  considérons  la  saturation  de  l’acide  sulfurique  par  un  oxyde 
R-O^,  tel  que  l'oxyde  ferrique  ou  aluminique.  Chacun  des  trois 
atomes  d’oxygène  de  l’oxyde  R^O^,  enlevant  à une  molécule  de 
SOMl-  il  en  résulte  que  le  métal  qui  était  combiné  à 50"  va  s’unir 
maintenant  à 5(S0^)".  Les  2 atomes  de  métal  qui  se  sont  sub- 
stitués à 5 II-  dans  5 molécules  de  SO^II^  équivalent  donc  à 6 ato- 
mes d’hydrogène.  Ils  sont  hexatomiques,  ce  qu’on  marque  par  l’in- 
dice 

Propriétés.  — Les  sulfates  sont  généralement  solubl'es'  dians 
l’eau.  Ceux  de  baryum,  de  strontium,  de  plomb  sont  insolubles. 
Les  sulfates  de  calcium,  d’argent  et  le  sulfate  mercureux.  sont  peu 
solubles. 

Les  sulfates  alcalins,  ainsi  que  ceux  de  calcium,  de  baryumi,  de 
strontium,  de  magnésium,  de  plomb  sont  indécomposables  par  la 
chaleur.  Les  autres  se  décomposent  à une  température  élevée.  Il 
reste  généralement  un  résidu  d’oxyde,  tandis  qu’il  se  dégage  du  gaz 
sulfureux  et  de  l’oxygène.  C’est  ainsi  que  se  décomposent,  à une 
chaleur  rouge  intense,  les  sulfates  de  zinc  et  de  cuivre. 

SOCu  =r  SQ2  + 0 -I-  CuO 

SliHate  Gaz  Oxydft 

cuivrique.  sulfureux.  cuivrique. 

Dans  le  cas  où  l’oxyde  est  réductible  par  la  chaleur,  il  ne  reste 
que  du  métal. 

SOHIg  = Ilg  + SQ2  + 0^ 

Sullattî  Mercure  Gaz 

mercurique.  sulfureux. 

Les  sulfates  (SO^)-’R-  se  décomposent  à une  basse  température  en 
dégageant  des  vapeurs  d’acide  sulfurique  anhydre  et  en  laissant  un 
résidu  de  sesquioxyde. 

(SO^pFe^  = Fe2Q"  -f-  3S0" 

Sulfate  Sesquioxyde  Anliydride 

ferrique.  fenijue.  sulfuri(jue, 

La  réduction  des  sulfates  s’accomplit  facilement  par  l’action  des 
corps  avides  d’oxygène  tels  que  le  charbon. 

Expérience,  Qu’on  chauffe  au  rouge  vif  dans  une  cornue  un 
mélange  intime  de  sulfate  de  potassium  avec  un  excès  de  charbon 
et  qu’on  laisse  relroidir  à l’abri  du  contact  de  l’air,  on  obtiendra  une 
poudre  noire  qui,  projetée  dans  l’air,  y produira  une  gerbe  d’étin- 
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celles.  C’est  le  pyrophore  de  Gaij-Lussac.  Il  doit  sa  propriété  de 
s’enllammer  spontanément  au  contact  de  l’air  au  sulfure  de  potas- 
sium très-divisé  qu’il  renferme  et  qui  attire  l’oxygène  avec  une 
grande  énergie.  Le  sulfure  s’est  formé  en  vertu  de  la  réaction  sui- 
vante : 

-h  4C  =:  4C0  4-  K-S 

Oxyde  Sulfure 

de  carbone,  de  potassium. 

Les  sulfates  de  baryum  et  de  calcium  se  convertissent,  de  même, 
en  sulfures,  par  l’action  du  charbon  à une  haute  température. 

Les  autres  sulfates  se  réduisent  aussi,  dans  ces  circonstances, 
mais  les  produits  varient.  Il  se  dégage  du  gaz  carbonique  ou  de 
l’oxyde  de  carbone,  du  gaz  sulfureux,  et  il  reste  un  résidu  d’oxyde 
ou  de  métal. 

Caractères  distinctifs.  — Traités  par  l’acide  sulfurique,  les 
sulfates  ne  dégagent  aucun  gaz.  Ils  ne  fusent  point  sur  les  charbons 
ardents. -Leurs  solutions  donnent  avec  l’azotate  de  baryum  un  préci- 
pité blanc  de  sulfate  de  baryum,  insoluble  dans  l’acide  azotique.  Ce 
précipité  préalablement  lavé  et  séché,  étant  calciné  avec  un  excès  de 
charbon,  laisse  un  résidu  de  sulfure  de  baryum.  Ce  dernier,  humecté 
d’acide  chlorhydrique,  dégage  de  l’hydrogène  sulfuré,  facile  à 
reconnaître  à son  odeur. 


CARBONATES. 

Composition.  — L’acide  carbonique  est  bibasique  comme  l’acide 
sulfurique.  On  ne  le  connaît  pas  à l’état  d'hydrate,  elles  carbonates 
SC  forment  par  fixation  directe  de  l’anhydride  sur  les  oxydes  ou  les 
hydrates  métalliques. 

Exposez  à l’air  un  morceau  de  chaux  vive,  cet  oxyde  attirera  à 
la  fois  l’humidité  et  le  gaz  carbonique  de  l’air  et  se  convertira  en 
carbonate  : 

CO"-  CaO  = CO^Ca 

Anhydride  Oxyde  Carbonate 

carbonique,  de  caicium.  calcique. 

Les  carbonates  renferment  donc  le  groupe  CO^  uni  <à  un  métal. 
Dans  l’acide  carbonique  hydraté,  ce  groupe  serait  nui  à 2 atomes 
d’hydrogène.  La  composition  des  carbonates  les  plus  simples  est 
donc  exprimée  par  les  formules  suiv.mles  : 
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CO  II  acide  carbonique  hydi’alc  (inconnu). 

CO’  I JJ  carbonates  mononiélalliques  (bicarbonates). 

t 

CO’U-  carbonates  neutres. 

CO’M  id.  id. 

Dans  ces  formules,  R représente  un  métal  monoatomique,  tel  que 

le  potassium,  qui  équivaut  à 1 atome  d’hydrogène,  M un  métal  dia- 
tomique tel  que  le  calcium,  qui  équivaut  à 2 atomes  d’hydrogène. 

Propriétés.  — Les  carbonates  alcalins  sont  seuls  solubles'clans 
leau  pure.  Les  autres  y sont  insolubles,  mais  ils  se  dissolvent  dans 
1 eau  chargée  d’acide  carbonique. 

Les  carbonates  solubles  possèdentune  réaction  alcaline.  Il  en  est  de 
nième  des  carbonates  monométalliques  des  métaux  alcalins,  compo- 
ses qu’on  nomme  ordinairement  bicarbonates,  tels  que  le  bicarbonate 
de  potassium,  CO^  j 

Tous  les  carbonates  sont  décomposables  par  la  chaleur,  à l’excep- 
tion des  carbonates  alcalins.  Dans  celte  décomposition,  il  se  dégage 
du  gaz  carbonique  et  il  reste  un  résidu  d’oxyde  ou  de  métal,  *si 
oxjc  e est  léductible.  C est  ainsi  que  les  carbonates  de  magnésium, 
c e calcium,  de  zinc,  de  plomb,  de  cuivre,  laissent  après  leur  cal- 
cination un  résidu  d’oxyde,  le  carbonate  d’argent  un  résidu  de  métal. 

Le  carbonate  de  baryum  n’est  décomposé  que  très-lentement  au 
l’ouge  blanc.  On  facilite  sa  décomposition  en  le  chauffant  dans  un 
courant  de  vapeur  d’eau. 

nés  corps  avides  d’oxygène  agissent  sur  les  carbonates  comme 
sur  les  oxydes  : ils  les  réduisent  lorsque  la  base  est  réductible, 
iclle  est  1 action  du  charbon  sur  les  carbonates. 

Expérience.  Qu’on  chauffe  du  carbonate  de  cuivre  avec  du  char- 

3011,  il  se  dégagera  du  gaz  carbonique  et  il  restera  du  cuivre  mé- 
tallique. 

2C0-’Cu  + G = 5C02  + 2Cu 

Dans  celte  expérience,  il  se  dégage  du  gaz  carbonique,  car  l’oxyde 
cuivrique  est  facilement  réductible  par  le  charbon.  Il  n’en  est  pas 
de  même  de  l’oxyde  de  potassium.  Aussi  le  carbonate  depolassium 
n’est-il  réduit  par  le  charbon  qu’à  une  très-haute  température  avec 
dégagement  d’oxyde  de  carbone. 

C0'’K2  -f  5G  = 5C0  + K* 

17. 
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Lorsqu’on  chauffe  du  carbonate  de  baryum  avec  du  cliarbon,  il 
se  dégagera,  de  même,  du  gaz  oxyde  de  carbone,  mais  il  restera 
un  résidu  d’oxyde  de  baryum,  car  celui-ci  est  irréductible  par  le 
charbon. 

CO'^Ba  C = 2C0  BaO 

Le  phosphore  décompose  tous  les  carbonates. 

Expérience.  1°  Au  fond  d’un  petit  tube  fermé  par  un  bout,  j’ai 
déposé  un  morceau  de  phosphore,  puis  j’y  ai  versé  du  carbonate  de 
sodium  bien  desséché.  Je  chauffe  au  rouge  la  partie  du  tube  qui 
renferme  ce  dernier  ; cela  fait,  si  je  plonge  tout  le  fond  du  tube  dans 
la  flamme,  le  phosphore  va  passer  en  vapeur  sur  le  carbonate  in- 
candescent. Celui-ci  sera  décomposé,  avec  formation  de  phosphate 
et  dépôt  de  charbon.  Après  le  refroidissement,  le  contenu  du  tube 
sera  noir. 

2“  Au  fond  d’un  creuset  A on  a placé  un  petit  creuset  de  terre, 
contenant  du  phosphore.  Au-dessus  du  couvercle,  percé  de  trous, 
de  ce  dernier  creuset,  on  a disposé  des  bâtons  de  craie  qui  rem- 
plissent le  grand  creuset.  On  chauffe  celui-ci  au  rouge  blanc  dans 
un  fourneau  à double  grille,  et  quand  la  craie  est  arrivée  à l’incan- 
descence on  y fait  arriver  de  la  vapeur  de  phosphore,  en  plaçanl 
quelques  charbons  sur  la  seconde  grille.  La  craie  est  rapidement 
décomposée  : il  se  dégage  de  l’oxyde  de  carbone  et  il  se  forme  un 
mélange  de  phosphate  et  de  phosphure  calciques. 

C’est  ce  mélange  qui  sert  à la  préparation  de  l’hydrogène  phos- 
phoré  (p.  174). 

Caractères  distinctifs.  — Trailés  par  l’acide  sulfurique,  les 
carbonates  laissent  dégager  un  gaz  incolore,  incombustible,  éteignant 
les  corps  en  combustion  et  troublant  l’eau  de  chaux. 

CLASSIFICATION  DES  MÉTAUX. 

Nous  avons  étudié,  dans  les  pages  précédentes,  la  composition  et 
les  propriétés  générales  des  combinaisons  métalliques.  Cette  étude 
nous  a révélé  dans  les  métaux  des  aptitudes  très-diverses,  une 
puissance  de  combinaison  qui  est  variable  et  qui  se  manifeste  parle 
nombre  })lus  ou  moins  grand  d'autres  atomes  que  ces  métaux  peu- 
vent attirer.  A cet  égard,  ces  derniers  présentent  des  différences 
analogues  à celles  que  nous  avons  signalées  pour  les  métalloïdes.. 
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En  les  comparant  entre  eux,  on  en  découvre  quelques-uns  q;ui  se 
rapprochent  par  la  structure  atomique  de  leurs  combinaisons,  et 
qu’on  est  autorisé,  en  conséquence,  à réunir  en  un  seul  groupe. 
On  arrive  ainsi  à partager  les  métaux  en  familles  analogues  à celles 
que  M.  Dumas  a établies  le  premier  pour  les  métalloïdes,  et  l’on 
voit  que  la  composition  générale  des  composés  métalliques  fournit 
les  éléments  d’une  classilication  naturelle  des  métaux.  Pourtant,  si 
le  principe  est  excellent,  son  application  soulève  des  difficultés  que 
la  science  n’a  pas  résolues  complètement.  En  conséquence,  nous 
nous  bornerons  à quelques  indications  très-sommaires  sur  ce  sujet. 

Il  est  un  certain  nombre  de  métaux  qui  sont  incapables  de  fixer 
plus  d’un  atome  de  chlore,  de  brome,  d’iode.  Les  composés-  ainsi 
lormés  répondent  donc,  dans  leur  constitution  atomique,  aux  acides 
chlorhydrique,  bromhydrique,  iodhydrique.  Si  l’on  compare  le  chlo- 
rure de  potassium  ou  le  chlorure  d’argent  à l’acide  chlorhydrique, 
on  voit  qu’un  atome  de  potassium  ou  un  atome  d’argent  y occupe, 
pour  ainsi  dire,  la  place  que  l’atome  d’hydrogène  occupe  dans  l’acide 
chlorhydrique.  L^s  atomes  du  potassium  et  de  l’argent  équivalent 
donc  à ceux  del  .ydrogéiie,  quant  à leur  puissance  de  combinaison. 
Les  autres  métaux  alcalins,  tels  que  le  sodium,  le  lithium,  sont  dans 
le  même  cas,  et  font  partie  du  môme  groupe.  Leurs  chlorures,  bro- 
mures, iodures,  qu’on  a réunis  dans  le  tableau  suivant,  possèd^rt 
une  composition  analogue. 


métaux 

MOSOATO.MIQUES, 

CIII.OIIURES 

MOXOATOMIQUES. 

BIlOMUllES 

MOJiOATOMIQUES. 

IODURES 

MONOATOUJQUES. 

ciii 

Brli 

ni 

Potassium  K 

CIK 

BrK 

ik 

f 

Sodium  Ka 

ClNa 

BiNa 

IN  a- 

/ 

Litliium  Li 

ClLi 

BrLi 

ILi 

Argent  Ag 

ClÂg 

Br.ig 

lAg 

Leurs  oxydes  correspondent  à l’eau.  Ils  renrerrnent  2 atomes  de 
métal  pour  1 atome  d’oxygène.  Leurs  sulfures  correspondent . 
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riiydrogène  sniruré.  Ils  renferment  2 atomes  de  métal  pour  un 
atome  de  soufre.  Des  oxydes  et  des  sulfures  on  peut  rapprocher  les 
hydrates  et  sullhydrates  qui  possèdent  une  constitution  atomique 
analogue. 

Type  II-O 

OXYDES.  UYDRATES. 

k-0  kiiü 

Na-0  NalIO 

Âg-0  » 

De  même,  les  sels  formés  par  ces  métaux,  possèdent  une  compo- 
position  semblable.  11  en  est  ainsi  pour  les  azotates  ou  les  sulfates 
que  nous  prendrons  pour  exemples. 

Acide  azotiqce  AzO*H  Acide  sli.fiiuque  SO^II- 

SULFATES  SUI.FATES  ACIDES 

so*i^  sonui 

S0V\a®  SO‘Nall 

SOEAg-  . 

On  le  voit,  dans  toutes  ces  combinaisons,  les  métaux  dont  il  s’agit 
remplacent  l'hydrogène,  atome  paratonie;  ils  possèdent  la  même 
puissance  de  combinaison  que  ce  gaz  : on  les  qualifie  de  monoa- 
iomiques. 

D’autres  métaux  manifestent  une  puissance  de  combinaison  dou- 
ble : un  atome  de  ces  métaux  est  capable  de  remplacer  2 atonies 
d’hydrogène.  11  peut  se  combiner,  par  conséquent,  avec  deux  atomes 
de  chlore,  de  brome,  d’iode,  avec  1 atome  d’oxygène,  1 atome  de 
soufre.  Dans  les  chlorures  de  ces  métaux,  les  deux  atomicités  qui 
résident  dans  le  métal  sont  satisfaites  par  les  deux  atomicités  qui 
résident  dans  2 atomes  de  chlore.  Dans  les  oxydes,  les  deux  ato- 
micités qui  résident  dans  un  atome  de  métal,  sont  satisfaites  par 
les  2 atomicités  (unités  d’alfmité)  qui  résident  dans  un  atome  d’oxy- 
gène. On  nomme  ces  métaux  f/ia/ornhyi/cs.  Ils  sont  fort  nombreux,  et 
peuvent  être  partagés  en  plusieurs  groupes.  Un  des  plus  naturels 
comprend  le  baryum,  le  strontium,  le  calcium,  le  plomb  ; le  tableau 
suivant  comprend  les  principales  combinaisons  de  ces  métaux. 


AZOTATES 

AzU^K 

AzO^.Xa 

AzO’Ag 


Type  I1*S 


monosulfup.es. 

k-s 

Na-S 

.Âsf-S 


SULFIIVDRATES. 

KilS 

NaliS 
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MÉTAL'X 

PUTOMIOtE?. 

CIU.O:iUI!ES. 

OXYDES. 

AZOTATES. 

SCI-FATES. 

21ICI 

11*0 

2.\z0"ll 

SOMI* 

Baryum.  . . 

O 

B,i 

BaCl- 

BaO 

(.VzOb'Ba 

S0*Ba 

Sti‘ontiuiii . . 

tl 

Sr 

SrCl* 

SrO 

(AzOh'Sr 

S0‘Sr 

Calcium.  . . 

1/ 

Ca 

CaCl* 

CaO 

(.\zOb-Ca 

SO^Ca 

Plo:uh.  . . . 

U 

1‘1j 

rbci- 

PbO 

(.tzO*)*Pb 

SOM'b 

On  sait  que  les  métaux  de  ce  groupe  forment  avec  l’oxygène,  non- 

it 

seulement  les  protoxydes  RO,  mais  aussi  les  bioxydes  RO-.  Ils  sont 
donc  capables  de  fornier  deux  oxydes,  tandis  qu’ils  ne  donnent  qu’un 

seul  chlorure  RC1-.  Ainsi  le  baryum  forme  un  protoxyde  BaO,  un 
bioxyde  de  BaO^  un  bichlorure  BaCP.  On  ne  connaît  pas  de  tétra- 
chlorure de  baryum  : 11  n’est  donc  pas  probable  que  le  baryum 
puisse  jouer  le  rôle  d’un  métal  tétratomique.  Comment  se  l'ait-il 
que  ce  métal  parWenne  à fixer,  dans  le  bioxyde,  2 atomes  d’oxy- 
gène, alors  qu'il  est  incapable  de  se  combiner  avec  4 atomes  de 
chlore  qui  équivalent  à 2 atomes  d’oxygène;  en  d’autres  termes, 
quel  est  le  rôle  qu’il  joue  dans  le  bioxyde  qui  semble  correspondre 
au  tétrachlorure.  On  peut  admettre  qu  il  est  diatomique  dans  le 
bioxyde  comme  dans  le  protoxyde,  et  que  la  constitution  de  BaO'-* 
est  analogue  à celle  du  peroxyde  d’hydrogène  que  nous  avons  indi- 
quée page  86,  Les  deux  atomes  d’oxygène  perdent  deux  atomicités 
en  se  soudant  entre  eux  : ils  en  gardent  2 pour  fixer  le  baryum  dia- 
tomique. Ainsi,  dans  le  protoxyde  de  baryum  O est  soudé  au  barvum 
par  ses  deux  atomicités  ; dans  le  bioxyde  20  sont  unis  au  métal, 
chacun  par  une  atomicité.  Si,  conformément  à nos  conventions, 
nous  marquons  par  un  trait  d’union  l’écliange  de  2 atomicités, 
nous  pourrons  représenter  de  la  manière  suivante  les  rapports  dis 
atomes  dans  les  protoxydes  et  dans  les  bioxydes  dont  il  s’agit. 

Ba 

o'-  O 

Bioxyde 
de  lai  JOUI. 


Ba  = O 
Protoxyde 
de  baryum 
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Tels  sont  les  raisonnements  à l’aide  desquels  la  théorie  parvient 
à fixer  les  rapports  entre  les  atomes  dans  un  corps  donné. 

Mais  poursuivons  la  comparaison  entre  les  métaux  qu’on  peut 
qualifier  de  diatomiques. 

Le  magnésium,  radical  de  la  magnésie,  se  rattache  au  calcium,, 
et  constitue  en  quelque  sorte  le  noyau  d’une  série  qu’on  nomme 
magnésienne.  Cette  série  comprend  le  magnésium,  le  zinc,  le  co- 
balt, le  nickel.  Le  manganèse  et  le  fer  d’un  côté,  et  d’un  autre  côté 
le  cuivre,  s’y  rattachent  par  quelques  traits  de  ressemblance.  Dans 
leurs  combinaisons  les  plus  stables,  et  généralement  les  plus  impor- 
tantes, ces  métaux  jouent  le  rôle  d’éléments  diatomiques.  Tous  for- 

U U 

ment  des  bichlorures  RCP,  des  oxydes  RO.  Mais,  par  d’autres  com- 
binaisons, le  manganèse  et  le  fer  s’éloignent  des  autres  métaux  de 
ce  groupe,  pour  se  rapprocher  du  chrome  et  de  l’aluminium.  Le 
cuivre,  qui  tient  au  magnésium  par  la  série  des  combinaisons  cui- 
vriques, se  rapproche  du  mercure  par  la  série  des  combinaisons 
cuivreuses. 

Le  bismuth  (qu’on  peut  ranger  à côté  de  l’antimoine)  et  l’or  sont 
des  métaux  iriaiomiques  dans  leurs  combinaisons  les  plus  im- 

Il  I ni 

portantes.  Ils  forment  des  chlorures  BiCP,AuCP. 

Il  existe  un  groupe  de  métaux  qu’on  peut  qiwlifier  de  télmlo- 
miques  parce  qu’ils  manifestent  4 atomicités  dans  leurs  principaux 
composés.  Ce  sont  l’étain,  le  titane,  auxquels  on  peut  rattacher  le 

IV  IV 

zirconium.  Ils  forment  des  chlorures  RCP,  et  des  anhydrides  RO-, 
Dans  le  chlorure  stannique  SnCP,  l’étain  sc  montre  saturé  de  chlore. 
Il  n’en  peut  fixer  plus  de  4 atomes  : il  est  tétratomique  dans  cette 
combinaison  saturée.  Mais  il  peut  se  contenter  de  2 atomes  de 
chlore,  formant  ainsi  le  chlorure  stanneux  SnCf^  Il  n’y  est  point 
saturé  de  chlore,  car  le  bichlorure  peut  encore  en  fixer  deux  ato- 
mes. Dans  le  bichlorure,  fétain  ne  manifeste  que  deux  atomicités. 

De  même,  le  chlorure  ferreux  FeCl-  peut  absorber  du  chlore  pour 
former  du  chlorure  ferrique.  Ce  dernier  renferme  2 atomes  de  fer 
et  G atomes  de  chlore.  Ces  deux  atomes  de  fer  existent  dans  toutes 
les  combinaisons  ferriques.  Ils  sont  en  possession  de  G atomicités, 
car  ils  sont  unis  dans  le  chlorure  ferrique  à G atomes  de  chlore.  Ils 
constituent  un  couple  hexatomique. 

Les  combinaisons  manganiques,  chromiques,  aluminiques,  possè- 
dent la  même  conslitulion  que  les  combinaisons  ferriques. 


POTASSIUM. 
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COMIÜNAISONS. 

CHLOIIUIIES. 

OXYDES. 

SULFATES. 

Ferriques 

Fe-Cl« 

Fe-Ü=* 

(SOq^'Fe- 

Manganiques 

Mii-Cr» 

MirO’ 

(SO‘)"Mn- 

Chroniiques «... 

Cr-C16 

Cr-0=' 

(SOq’Cr- 

.•Uuminiques 

.4  PCF 

Al-Û" 

(soq^vr- 

Le  tableau  suivant  donne  un  aperçu  de  la  constitution  des  prin- 
cipales combinaisons  métalliques.  Les  métaux  que  nous  avons 
choisis  pour  exemples  sont  d'atomicité  diverse.  Remarquons  qu’on 
a désigné  sous  le  nom  de  ferricum  le  couple  de  2 atomes  de  fer, 
qui  existe  dans  les  combinaisons  ferriques. 


MÉTAUX. 

CHLORURES. 

OXYDES. 

AZOTATES. 

SULFATES. 

f 

Métal  raoiioalomiquepoLassiiunK 

KCl 

IPO 

AzOMi 

soqp 

Métal  diatomique  baryum.  . 

ir 

If 

1/ 

U 

. ba 

baCI- 

baO 

(AzO’)-ba 

S0‘ba 

Métal  triatomique  bismuth.  . 

»// 

. bi 

biCF 

1// 

bi"-0’ 

f/r 

(AzO")Mli 

ni 

(soq'bi- 

Métal  tétratomique  étain.  . . 

IV 

. Sn 

SnCl* 

JV 

iSuO- 

» 

» 

Métal  hexatoraique  ferricum. 

IFeq 

[Fer-CF 

tFo-]0" 

(AzO-^)qVeq 

(SOq^  [Fe-j 

Telles  sont  les  données  que  la  théorie  de  l’atomicité  fournit  à la 
classillcation  des  métaux. 


POTASSIUM 

K = 59,1 

Découvert  par  It.  Davy  en  1807. 

Voici,  sous  la  forme  globulaire  une  substance  grise,  molle,  que 
l’ongle  entame  facilement.  Elle  est  terne  extérieurement;  mais,  au 
moment  où  on  la  coupe  avec  des  ciseaux,  elle  montre  une  surface 
brillante.  Ce  corps  est  le  métal  potassium,  radical  de  la  potasse. 
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Expérience.  J’en  jelle  un  fragment  sur  l’eau,  il  rougit  aussitôt  et 
tournoie  à la  surface  du  liquide,  en  brûlant  avec  une  flamme  violette. 
Finalement,  il  disparaît  en  faisant  entendre  une  petite  explosion. 

Ce  brillant  phénomène  de  combustion  est  dû  à rénergie  avec  la- 
quelle le  potassium  décompose  l’eau. 

•21PO  + ^ 2KI10  H-  112 

L’byd  rogéne  mis  en  liberté  s’enflamme  au  contact  du  métal  incan- 
descent. L’hydrate  de  potassium  formé  se  dissout  dans  l’eau  à la 
lin  de  l'expérience,  mais  sa  température  étant  trés-élevée  au  mo- 
ment d.e  la  dissolution,  et  sa  combinaison  avec  l’eau  dégageant 
encore  de  la  chaleur,  il  en  résulte  une  formation  subite  de  vapeur 
d’eau  qui  donne  lieu  à une  petite  explosion. 

Préparation  et  propriétés  — On  prépare  aujourd’hui  le  po- 
tassium en  décomposant  son  carbonate  par  le  charbon  à une  très- 
haute  température. 

CO'dv-  2C  = 5CO  -f-  R2 

Carbonrite  Oxyde 

de  potassium.  de  carbone. 

On  calcine  le  mélange  au  rouge  blanc  dans  une  bouteille  en  fer 
et  l’on  reçoit  les  vapeurs  dans  un  récipient  en  cuivre.  Le  potassium 
s’y  condense  en  globules  ou  en  masses  irrégulières  encore  impré- 
gnées de  charbon  et  d’une  substance  noire.  Pour  le  purifier,  on  le 
distille  dans  une  cornue  de  fer,  et  on  le  recueille  dans  un  récipient 
en  cuivre  rempli  d’huile  de  naphte. 

La  préparation  du  potassium  est  une  opération  dangereuse.  Elle 
donne  heu  à la  formation  de  divers  produits  accessoires  parmi  les- 
quels il  faut  signaler  une  substance  noire  qui  fait  quelquefois  explo- 
sion spontanément  au  contact  de  l’air. 

Le  potassium  fond  à G2“,5  (Bunsen).  A la  température  rouge,  il 
entre  en  ébullition.  Sa  vapeur  est  verte.  Exposé  à l’air,  il  en  attire 
l’oxygéne  avec  avidité  en  même  temps  qu’il  décompose  la  vapeur 
aqueuse.  A une  température  peu  élevée,  il  s’enflamme  et  se  con- 
vertit en  oxyde. 

OXYDES  DE  POTASSIUM. 

Le  protoxyde  de  potassium  K'^Ose  forme  lorsqu’on  abandonne  des 
morceaux  minces  de  potassium  à l’air  sec,  ou  lorsqu’on  chauffe  de 
l’hydrate  de  potassium  avec  du  potassium. 

2K1IO  K2  = 2K2Q  -h  n- 
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C est  une  siibslniicc  d un  blanc  grisâtre  qui  s’unit  à l’can  avec 
une  énergie  extrême,  en  formant  de  l’hydrate  de  potassium. 

R20  4-  1120  = 2KHO 

Il  se  forme  un  tétroxyde  de  potassium  K-0^  lorsqu’on  chauffe  du 
potassium  dans  un  excès  d’oxygène. 

Ces  oxydes  sont  peu  connus. 

HYDRATE  DE  POTASSIUM  OU  POTASSE  CAUSTIQUE 

KlIO. 

Pour  préparer  ce  corps  important,  on  fait  bouillir  1 partie  de 
carbonate  de  potassium  avec  12  parties  d’eau,  et  l’on  ajoute  peu  à 
peu  à la  liqueur  bouillante  un  lait  de  chaux,  c’est-à-dire  de  la 
chaux  éteinte,  délayée  dans  l’eau.  La  chaux  s’empare  de  l’acide  car- 
bonique pour  fonner  du  carbonate  insoluble,  et  la  potasse  reste  en 
dissolution.  La  décomposition  terminée,  on  laisse  reposer  la  liqueur, 
puis  on  la  tire  à clair  et  on  l’évapore  rapidement.  On  fond  le  ré- 
sidu dans  une  bassine  en  argent,  et  on  le  coule  soit  sur  des  tables 


Fig.  07. 


de  pierre,  soit  dans  des  moules  mélalliques  qu’on  nomme  lin- 
gotières.  [fuj.  07). 

Ce  produit  porte  le  nom  de  potasse  à la  chaux.  11  est  impur. 
On  le  débarrasse  de  la  chaux  et  des  sels  de  potassium  qu’il  peut 
ren  ermer,  notamment  du  carbonate  qui  se  forme  de  nouveau 
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pendant  l’évaporation,  en  le  traitant  par  l’alcool  qui  dissout  la  po- 
tasse. On  décante  la  solution  alcoolique,  et,  après  avoir  chassé 
l’alcool  par  la  distillation,  on  évapore  à siccité  dans  une  bassine 
en  argent  et  on  fond  le  résidu.  On  obtient  ainsi  la  potasse  à 
l'alcool. 

La  potasse  caustique  récemment  fondue  se  présente  en  fragments 
blancs,  opaques,  à cassure  fibreuse,  présentant  une  densité  de  2,1. 
Elle  fond  au  rouge  et  se  volatilise  au  rouge  blanc;  elle  n’est  point 
décomposée  par  la  chaleur.  Exposée  au  contact  de  l’air,  elle  en 
attire  riiumidité  et  l’acide  carbonique,  et  tombe  en  déliquescence. 
Elle  est  très-soluble  dans  l’eau  et  s’y  dissout  avec  dégagement  de 
chaleur.  On  connaît  un  hydrate  KllO  + 211-0  qui  se  dépose  en 
rhomboèdres  aigus  du  sein  d’une  solution  chaude  et  très-con- 
centrée. 

L’hydrate  de  potassium  est  décomposé  au  rouge  blanc  par  le  fer  : 
il  se  forme  un  oxyde  de  fer  et  il  se  dégage  de  l’hydrogène  et  du  po- 
tassium en  vapeur. 

Sur  cette  réaction  purement  chimique,  Gay-Lussac  et  Thénard 
ont  fondé  autrefois  un  procédé  de  préparation  de  potassium.  Jus- 
que-là ce  métal  n’avait  été  obtenu  par  H.  Davy  qu’en  petit  quantité, 
par  félectrolyse  de  l'hydrate  de  potassium. 

La  potasse  possède  une  causticité  extrême.  Mise  en  contact  avec 
la  peau,  elle  la  ramollit  et  la  détruit.  C’est  sur  cette  propriété  que 
se  fonde  son  emploi  en  chirurgie,  comme  pierre  à cautère.  La  po- 
tasse manifeste  au  plus  haut  degré  les  propriétés  d’un  alcali  : solu- 
lubilité  dans  l’eau,  pouvoir  de  neutraliser  les  acides  et  de  décom- 
poser un  grand  nombre  de  solutions  métalliques,  action  corrosive 
sur  les  tissus.  Cette  alcalinité  se  manifeste  par  l’action  que  les  solu- 
tions les  plus  faibles  de  potasse  exercent  sur  le  sirop  de  violette 
qu’elles  verdissent,  ou  sur  la  teinture  de  tournesol  rougie  par  les 
acides,  qu’elles  ramènent  au  bleu. 


SULFURES  DE  POTASSIUM. 

Le  potassium  brûle  dans  la  vapeur  de  soufre.  11  s’unit  à ce  corps 
en  5 proportions  différentes,  de  manière  à former  les  sulfures  K-S, 
R2.S2,  K2S3,  K‘2S^ 

Le  monosulfure  de  potassium  se  forme  lorsqu’on  chauffe  au  rouge 
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le  sulfale  dans  un  courant  de  gaz  hydrogène  ou  dans  un  creuset 
Urasqueavec  du  charbon  et  couvert  (*).  (Voy.  page  292.) 

SO'^K-  + 4G  =1  4CO  H-  K-S 

Sulfate  Oxyde  Sulfure 

de  potassium.  de  carbone,  de  potassium. 

On  obtient  ainsi  une  masse  rougeâtre,  déliquescente  et  caus- 
tique. 

Lorsqu’on  fond  un  mélange  de  soufreet  de  carbonafede  potassium, 
il  se  dégagé  du  gaz  carbonique  et  l’on  obtient,  par  le  refroidissement 
une  masse  brune  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  foie  de  soufre.  Sui- 
vant la  température  et  les  proportions  de  soufre  employées,  c’est  un 
mélange  de  polijsulfure  de  potassium  avec  du  sulfate  ou  de  l’hypo- 
sullite  et  du  carbonate  non  décomposé.  Avec  un  excès  de  soufre  on 
obtient  du  pentasulfure  de  potassium.  Le  foie  soufre  se  dissout 
dans  1 eau,  avec  une  couleur  d’un  jaune  brun. 

Il  se  forme  aussi  àn  pentasulfure  de  potassium  ei  de  l’hyposultite 
lorsqu  on  fait  bouillir  la  potasse  caustique  avec  un  excès  de  Heur  de 
soufre.  La  solution  liltrée  est  brune.  Traitée  par  l’acide  chlorhvdrique 
elle  laisse  dégager  de  l’hydrogène  sulfuré  et  donne  un  dépôt  pulvé- 
rulent jaunâtre  de  soufre  trés-divisé. 

+ 2HC1  r=  2KC1  -h  H^S  + 

CHLORURE  DE  POTASSIUM. 

KGl 

Un  trouve  ce  sel,  cristallisé  en  cubes,  dans  le  voisinao-e  des 
fumaroles  du  Vésuve  et  en  couches  minces  dans  les  dépôts°salins 
deStasslurth,  en  Prusse.  Dans  celte  dernière  localité  on  rencontre 
aussi  un  chlorure  double  de  magnésium  et  de  potassium  KCl 
Mg  C12  + 611^0.  Il  suffit  de  dissoudre  ce  sel  double  dans  l’eau  chaude 
pour  que  la  plus  grande  partie  du  chlorure  de  potassium  se  dépose 

par  le  refroidissement,  le  chlorure  de  magnésium  restant  en  so- 
lution. 

Le  chlorure  de  jfotassiurn  cristallise  en  cubes  ; des  solutions  ren- 
fermant de  la  potasse  libre  le  laissent  quelquefois  déposer  en  octaé- 

rv.il «omme  creuset  brasqué  un  creuset  de  terre  dans  lequel  on  a forte- 
menl  tasse  du  poussier  de  charbon  humecté  avec  de  l’eau  gommée  etou’on  i 

dan;  c 
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dres.  Il  est  inaltérable  à l’air.  Il  est  doué  d’une  saveur  analogue  à 
celle  du  chlorure  de  sodium.  Il  est  plus  soluble  dans  l’eau  que  ce 
dernier  et  produit  un  plus  grand  abaissement  de  température  en  s’y 
dissolvant.  1 partie  de  chlorure  de  potassium  exige  à 17°, 5,  5 par- 
ties d’eau  pour  se  dissoudre.  100  parties  d’eau  à 0“  dissolvent  29,25 
parties  de  chlorure  de  potassium  et  0,2738  en  plus  pour  chaque 
degré  de  température. 

lODURE  DE  POTASSIUM. 

Kl 

Voici  un  corps  très-important  par  l’usage  qu’on  en  fait  en  méde- 
cine. On  l’obtient  en  ajoutant  de  l’iode  en  poudre  à de  la  potasse 
caustique,  jusqu’à  ce  qu’elle  soit  complètement  neutralisée.  11  se 
forme  de  l’iodure  et  de  l’iodate  de  potassium.  Ce  dernier  se  préci- 
pite. On  évapore  le  tout  à siccité  et  on  porte  le  résidu  au  rouge  pour 
convertir  l’iodateen  iodure.  En  reprenant  la  masse  par  l’eau  bouil- 
lante et  en  concentrant  la  solution,  on  obtient  par  le  refroidisse- 
ment de  beaux  cristaux  cubiques  d’iodure  de  potassium. 

Ces  cristaux  sont  anhydres,  opaques.  L’iodure  de  potassium  fond 
au  rouge  sans  décomposition.  Sa  saveur  est  salée  et  légèrement  acre. 
100  parties  d’eau  en  dissolvent  145  p.  à 18°. 

Expériences.  1°  J’ajoute  à une  solution  d’iodure  de  potassium 
de  l’iode  en  poudre.  Celui-ci  se  dissout  en  abondance  en  formant 
,unc  liqueur  d’un  brun  foncé.  C’est  l’iodure  ioduré  de  potassium. 

2°  Je  verse  de  l’acide  azotique  dans  la  solution  d’iodure  de  po- 
tassium. 11  se  forme  immédiatement  un  dépôt  d’iode  en  même  temps 
qu’il  se  dégage  des  vapeurs  rouges,  si  la  solution  est  concentrée. 

Kl  + 2.\zO°II  AzO'dv  -h  ir-0  -h  AzO'  -h  I 

Cette  décomposition  de  l’iodure  de  potassium  s’effectue  au  sein 
de  liqueurs  très-étendues.  Elle  peut  servir  à déceler  les  plus  petites 
traces  de  ce  sel,  si  l’on  ajoute  préalablement  à la  liqueur  une  dé- 
coction d’amidon  ; on  observe  alors  une  coloration  bleue. 

% 

AZOTATE  DE  POTASSIUM. 

AzOMv 

Ce  sel  important,  anciennement  connu  sous  le  nom  de  nitre  ou 
salpcire,  imprègne  le  sol  et  s’eflleurit  quelquefois  à sa  surface  dans 
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cortnines  conirées,  telle  que  l'Inde,  l’Égyple,  la  Perse,  la  Hongrie, 
1 Espagne.  Pour  J obtenir,  il  sullil  de  lessiver  les  terres  qui  en  sont 
imprégnées  et  d’évaporer  la  solulion. 

11  est  moins  abondant  dans  nos  climats.  Il  prend  naissance  par- 
tout où  des  substances  organiques  azotées  se  décomposent  en  pré- 
sence de  la  potasse.  Ainsi,  il  existe  en  petite  quantité  dans  le  sol 
de  nos  caves,  dans  les  murs  liumides,  dans  les  matériaux  provenant 
des  démolitions.  Il  est  mélangé  avec  une  certaine  quantité  d’azotate 
de  sodium  et  avec  un  grand  excès  d’azotates  de  calcium  et  de  ma- 
gnésium. Autrefois  les  salpêtriers  lessivaient  ces  matériaux  pour  se 
piocurer  le  nitre,  et  translormaient  en  azotate  de  potassium  tous 
les  azotates  contenus  dans  la  lessive.  Dans  le  temps  où  le  nitre  était 
rare  en  France,  on  avait  même  soin  d’en  provoquer  la  formation 
dans  les  nilrières  artificielles.  On  abandonnait  au  contact  de  l’air, 
et  1 on  arrosait  fréquemment  avec  des  urines  ou  des  eaux  de  fumier, 
des  mélanges  de  matières  animales  et  de  cendres  de  bois  addition- 
nées de  chaux.  Aujourd’hui,  une  partie  de  l’azotate  de  potassium 
employée  dans  les  arts  est  obtenue  par  double  décomposition  avec 
1 azotate  de  sodium  du  Pérou.  On  emploie  pour  cela  deux  procédés. 

Le  premier  consiste  à ajouter  l’azotate  de  sodium  à une  solution 
concentrée  et  bouillante  de  carbonate  de  potassium  : du  carbonate  de 
sodium,  moins  soluble  que  ce  dernier  sel,  se  précipite  et  continue  à 
se  déposer  pendant  la  concentration.  On  l’enlève.  La  solution,  qui 
lenfeimede  1 azotate  de  potassium,  très-soluble  à chaud,  laisse  dé- 
poser ce  sel  par  le  refroidissement. 

Un  second  procédé  consiste  k décomposer  l’azotate  de  sodium  par 
le  chlorure  de  potassium.  Le  mélange  des  solutions  saturées  et  bouil- 
lantes laisse  déposer  du  chlorure  de  sodium  qu’on  sépare.  Par  le 
relroidissement,  l’azotate  de  potassium  se  dépose. 

Propriétés.  Ce  sel  cristallise,  par  le  refroidissement  de  sa  so- 
lution aqueuse,  en  longs  prismes  à G pans,  terminés  par  despointe- 
ments  a 6 faces.  Le  plus  souvent  ces  cristaux  sont  cannelés  ou  striés. 
Ils  appartiennent  au  système  orthorhombique.  Ils  possèdent  une  sa- 
veur fraîche  et  un  peu  amère. 

L’azotate  de  potassium  fond  vers  550®.  A une  température  plus 
élevée,  il  laisse  dégagerde  l’oxygène  et  se  convertit  en  azotite  AzO^K, 
qui  se  décompose  à son  tour  à une  forte  chaleur  rouge,  en  laissant 
un  mélange  d’oxyde  et  de  peroxyde  de  potassium. 

L’azotate  de  potassium  est  très-soluble  dans  l’eau  chaude  : 100  par- 
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O 

lies  d’eau  qui  n’en  dissolvent  que  13,5!2  parties  à 0°,  et  que  29,0 
parties  à 18°.  en  prennent  256  parties  à 97°  et  246  parties  à 400°. 

La  facilité  avec  laquelle  l’azotate  de  potassium  perd  son  oxygène 
(il  en  contient  presque  la  moitié  de  son  poids)  le  rend  apte  à oxy- 
der une  foule  de  corps. 

Expériences.  Sur  un  charbon  ardent  je  projette  une  petite  quan- 
tité de  salpêtre  pulvérisé  ; il  fond  et  se  décompose  en  activant  la 
combustion  du  charbon  au  point  de  contact  : on  dit  que  l’azotate 
de  potassium  fuse  sur  les  charbons  ardents.  Il  se  convertit  alors 
en  carbonate. 

La  poudre  à canon  est  un  mélange  intime  de  salpêtre,  de  char- 
bon et  de  soufre.  Tout  le  monde  sait  que  la  combustion  de  cette 
poudre  est  instantanée  et  donne  lieu  à la  formation  subite  de  pro- 
duits gazeux.  On  peut  exprimer  cette  décomposition  d’une  manière 
générale  en  disant  que  le  charbon  se  porte  sur  l’oxygène  de  l’azo- 
tate de  potassium  pour  former  des  gaz  carbonique  et  oxyde  de  car- 
bone, que  l’azote  devient  libre,  et  que  le  soufre  s’unit  au  potassium 
pour  former  du  sulfure.  Le  mélange  portant  dans  son  sein  tout 
l’oxygène  qui  doit  effectuer  la  combustion,  il  en  résulte  que  celle-ci 
peut  s’accomplir  dans  un  espace  limité  et  clos.  On  comprend  donc 
que  la  puissance  explosive  de  la  poudre  soit  due  à l’évolution  subite 
d’une  masse  de  gaz  dont  le  volume  est  augmenté  par  l’élévation  de 
la  température. 


SULFATE  DE  POTASSIUM. 

som- 

Ce  sel  est  obtenu,  comme  produit  accessoire,  dans  diverses  opé- 
rations industrielles.  11  se  dépose  des  eaux  mères  des  soudes  de 
varech  (page  152)  lorsque  celles-ci  sont  exposées- à une  basse  tem- 
pérature. On  peut  l’obtenir  en  saturant  par  le  carbonate  de  potasse 
le  sulfate  acide  de  potassium  qui  se  forme  dans  la  préparation  de  l’a- 
cide azotique  par  décomposition  de  l’azotate  de  potassium  par  l’acide 
sulfurique,  procédé  peu  usité  aujourd’hui. 

11  crislallise  en  prismes  à 4 pans  ou  en  doubles  pyramides  à 6 
faces  appartenant  au  système  orthorhombique.  Ces  cristaux  sont 
durs,  anhydres,  inaltérables  à l’air,  fusibles  au  rouge  sans  décom- 
position. Ils  sont  peu  solubles  dans  l’eau,  insolubles  dans  l’alcool 


CHLORATE  DE  POTASSIUM. 

absolu  lOü  parties  d’eau  n’en  dissolvent  à 0"  que  8 36 
pour  chaque  degré  au-dessus  0p"'-,1741  en  plus. 


3H 

parties  et 


SULFATE  ACIDE  DE  POTASSIUM. 


SO' 


K 

II 


obtient  ce  sel  en  fondant  13  parties  de  sulfate  neutre  avec 
8 parties  d acide  sulfurique  concentré.  La  masse  saline  étant  reprise 
Pd  1 eau  bouillante,  la  solution  convenablement  concentrée  laisse 
( eposer  des  octaèdres  rliomboïdaux  ou  des  cristaux  tabulaires  ap- 
pai  tenant  au  système  orthorhombique. 

Le  sulfate  acide  de  potassium  est  beaucoup  plus  soluble  dans 
eau  que  le  sulfate  neutre;  sa  solution  est  acide.  Fortement  chauffé 
Il  abandonne  d’abord  de  l’eau,  puis  de  l’acide  sulfurique  anhydre 
et  laisse  du  sulfate  neutre.  • ^ 


CHLORATE  DE  POTASSIUM. 

CIO^K 

Ce  sel  prend  naissance,  en  même  temps  que  le  chlorure,  par  l’ac- 
tion du  chlore  sur  une  solution  concentrée  de  potasse  ou  de  carbo- 
nate  de  potassium  : 

CCI  + CKIIO  — CIO^K  + 5KC1  -f-  5H2Q 

fehwle  ht'"  '!  ‘‘  “ ‘•'P'’'"’ 

^riitaibsitiir^ 

Dans  les  arls,  on  l’obtient  en  faisant  réagir  le  chlore  en  vase  clos 

dlâu  lü  ’ T’’  cl'loi-ui'e  de  potassium  et 

d eau.  I se  forme  du  chlorate  et  du  chlorure  de  calcium  : en  pré- 
sence du  chlorure  de  potassium,  le  chlorate  de  calcium  se  convci- 
tit  en  chlorate  de  potassium  et  en  chlorure  de  calcium  très-solu- 
ble On  filtre  a chaud.  Le  chlorate  de  potassium  se  dépose  par  le 
relroidissement.  ^ 


KCl  + 5CaO  + SCP 

Clilorure  Oxyde 

de  potassium,  de  calcium. 


= CIO^K  + oCaCP 

Chlorate  Chlorure 

de  potassium.  de  calcium. 


Le  chlorate  de  potassium  se  présente  en  lames  rhomboïdalcs 
incolores.  Lorsqu’ils  sont  minces,  ces  cristaux  offrent  des  reflets 
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irisés.  Ils  fondent  à 400“.  A une  tempéndure  plus  élevée,  le  chlo- 
rate de  potassium  se  décompose  en  oxygène,  chlorure  et  perchlorate 
de  polassium,  lequel  se  décompose  à son  tour,  lorsqu’on  chauffe 
davantage  : 

2C10“K  z=  KCl  --f-  CIO^K  H-  O* 

CiOHi  =z  KCI  + 0^ 

Le  chlorate  de  potassium  fuse  sur  les  charbons.  Mêlé  avec  du 
soufre,  il  détone  par  le  choc  ; la  détonation  est  plus  forte  lorsqu’on 
remplace  le  soufre  par  le  phosphore. 

Il.est  peu  soluble  dans  l’eau  froide.  100  parties  d’eau  en  dissol- 
vent 3,3  parties  à 0“;  8,4i  parties  à 24“,4.  Il  est  beaucoup  plus  so- 
luble dans  l’eau  bouillante. 

PERCHLORATE  DE  POTASSII  M. 

ClO*K 

Ce  sel  se  forme  par  l’action  de  la  chaleur  sur  le  chlorate  ou  par 
celle  de  l’acide  sulfurique  sur  le  même  sel  (page  124).  11  est  très- 
peu  soluble  dans  l’eau,  dont  il  exige  65  parties  à 15“  pour  se  dis- 
soudre. 11  cristallise  en  prismes  orthorhombiques,  transparents, 
anhydres.  Au-dessus  de  400“  il  se  décompose  en  chlorure  et  en  oxy- 
gène. 

CARBONATES  DE  POTASSIUM. 

Carbonate  dipotassique.  COMv'.  — Le  carbonate  dit  neutre 
existe  dans  le  produit  que  le  commerce  livre  sous  le  nom  de  po- 
tasse et  qui  est  importé  en  grandes  quantités  de  Russie  et  d’Améri- 
que. On  l’obtient,  dans  ces  contrées,  en  lessivant  (épuisant  par 
l’eau)  les  cendres  du  bois,  évaporant  la  lessive  à siccité,  et  calci- 
nant le  résidu  cà  l’air.  La  potasse  ainsi  obtenue  est  du  carbonate 
impur  mêlé  à d’autres  sels  de  potassium,  notamment  à du  chlorure 
et  à du  sulfate,  et  à de  petites  quantités  de  silicate.  Elle  ne  ren- 
ferme guère  que  00  à 80  pour  100  de  carbonate. 

On  obtient,  dans  l’industrie  du  sucre  de  betterave,  des  quantités 
notables  de  carbonate  de  potassium  en  évaporant  les  liqueurs  aqueuses 
qui  restent  après  la  distillation  des  mélasses  fermentées,  et  qu’on 
nomme  vinasses,  soumettant  le  résidu  à la  calcination,  au  contact 
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de  l’air.  On  obtient  ainsi  des  masses  salines  (salins)  qu’on  purifie 
])ar  des  lessivages  et  des  cristallisations  méthodiques  (Dubrunfaut). 

Pour  obtenir  le  carbonate  pur,  on  calcine  au  rouge  le  tartre  ou 
tartrate  acide  de  potassium  (voy.  plus  loin).  On  obtient  ainsi  une 
masse  noire  qui  cède  à Peau  du  carbonate  de  potassium.  On  éva- 
pore cette  solution. 

Le  carbonate  neutre  de  potassium  est  très-soluble  dans  l’eau, 
1 partie  du  sel  anhydre  se  dissolvant  dans  1,05  partie  d’eau  à 3°  et 
dans  0,^9  partie  d’eau  à 70°  (Osann).  La  solution  présente  une 
réaction  franchement  alcaline.  Très-concentrée  à chaud,  elle  laisse 
déposer,  par  le  refroidissement,  des  octaèdres  rhomboïdaux  qui 
renferment  C0^K--|-21I-0. 

Carbonate  iiionopotassic|iic.  — Lorsqu’on  dirige  un  courant 
de  gaz  carbonique  dans  une  solution  concentrée  de  carbonate  de 
potassium,  ce  gaz  est  absorbé  et  il  se  tonne  des  cristaux  qui  sont 
un  carbonate  monopotassique,  ordinairement  nommé  bicarbonate 
de  potasse.  Ce  sel  renferme  CO^Kll. 

11  représente,  en  quelque  sorte,  l’acide  carbonique  hydraté  dont 
un  atome  d’hydrogène  a été  remplacé  par  un  atome  de  potassium. 

CO*  ■+-  11*0  = CO^II*  Acide  ^carbonique  hydraté  (hypothétique). 

CO*  KllO  = CO^  I Carbonate  monopotassique. 

CO*  H-  K*0  = CO'dv*  Carbonate  dipotassique. 

0 

Le  carbonate  monopotassique  cristallise  facilement  en  prismes 
clinorhombiques.  Il  est  beaucoup  moins  soluble  dans  l’eau  que  le 
carbonate  neutre.  La  solution  soumise  à l’ébullition  laisse  dégager 
du  gaz  carbonique. 

Caractères  des  sels  de  potassium.  — Ils  communiquent 
aux  llannnes  une  teinte  violette.  Leurs  solutions  ne  sont  précipitées 
ni  par  l’hydrogène  sulfuré,  ni  par  le  sulfure  d’ammonium,  ni  par 
le  carbonate  de  sodium. 

L’acide  perchlorique  y fait  naître  un  précipité  blanc  de  perchlo- 
rate. 

Le  chlorure  de  platine  y produit  un  précipité  jaune  de  chlorure 
double  de  platine  et  de  potassium  2KCl,PtCH. 

L’acide  hydrolluosilicique  (page  210)  y forme  un  précipité  blanc» 
gélatineux,  qui  constitue  un  fiuosilicate  de  potassium. 


WUUTZ. 
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SODIUM 


Na  = 25 

Découvert  par  Humphry  Davy,  préparé  en  grand  et  étudié  par  M.  H.  Sainte-Claire  Deville 

On  prépare  le  sodium  en  décomposant  le  carbonate  par  le  char- 
bon. M.  II.  Sainte-Claire  Deville  prescrit  d’ajouter  une  petite  quan- 
tité de  craie  à ce  mélange  dans  le  but  de  le  rendre  inlusible.  L’opé- 
ration s’exécute  dans  de  grands  cylindres  en  fonte,  entourés  d’un 
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lut  réfractaire  et  qu’on  porte  à une  très-haute  température.  La  va- 
peur est  reçue  dans  des  récipients  aplatis  où  elle  se  con  lcnse  et 
d’où  le  sodium  liquide  s’écoule  dans  un  vase. 

Ce  métal  est  mou  à la  température  ordinaire.  Il  est  doué  d’un 
éclat  argenlin.  11  tond  à 00®, G et  distille  au  rouge.  11  est  bien  moins 
avide  d’oxygène  que  le  potassium.  Aussi  peut-on  le  fondre  à l’air 
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sans  qu’il  prenne  feu.  Projeté  sur  Peau,  il  fond  et  tournoie  à la 
surface  du  liquide  en  faisant  entendre  un  bruissement.  L’eau  est  dé- 
composée avec  dégagement  d’hydrogène  et  formation  d’hydrate  de 
sodium.  La  réaction  est  analogue  a.  celle  du  potassium  sur  l’eau 

(page  501);  elle  est  moins  énergique,  mais  elle  se  termine  souvent 
par  une  explosion. 

Lorsqu’on  le  projette  sur  de  l’eau  chaude  ou  sur  de  l’eau  épaissie 
avec  de  l’amidon  ou  de  la  gomme  et  dont  la  consistance  l’empêche 
de  tourner  rapidement,  le  globule  de  sodium  s’échauffe  assez 

pour  mettre  le  feu  à l’hydrogène,  qui  brûle  alors  avec  une  flamme 
jaune. 


Les  composés  du  sodium  sont  trés-répandus  dans  la  nature.  Ils 
offient,  en  général,  une  grande  analogie  avec  les  composés  corres- 
pondants du  potassium. 

OXYÜES  ET  HYDRATE  DE  SODIUM. 

On  connaît  deux  oxydes  de  sodium,  un  protoxyde  Na-0  et  un 
bioxyde  Na^O^.  L hydrate  de  sodium  NalIO  est  souvent  employé  dans 
les  laboratoires  et  dans  les  arts  sous  le  nom  de  soude  caustique. 
On  le  prépare  en  décomposant  le  carbonate  sodique,  en  solution 
étendue  et  bouillante,  par  un  lait  de  chaux,  selon  le  procédé  qui 
a été  indiqué  pour  la  potasse  caustique  (page  302).  Il  se  présente 
en  fragments  blancs  qui,  exposés  à l’air,  en  attirent  l’humidité  et 
l’acide  carbonique,  et  finissent  par  se  transformer  en  une  masse 
sèche  de  carbonate.  La  soude  est  très-solnble  dans  l’eau  et  très- 
caustique. 

SULFURE  ET  SULFIIYDRATE  DE  SODIUM. 

On  prépare  le  sulfure  de  sodium  Na-S  à l’aide  du  procédé  sui- 
vant : 

On  divise  en  2 parties  égales  une  solution  concentrée  de  soude 
caustique  ; on  sature  la  première  moitié  par  du  gaz  sullhydrique  ; 
il  se  forme  un  sulfhydrate  de  sodium. 

NallO  -f  Il-S  =:  NallS  + If^O 

Hydrate  Sulfiiydrate 

de  sodium.  de  sodium 
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A ce  sulfliydrate,  on  ajoute  ensuite  l'autre  moitié  de  la  solution 
de  soude  caustique  et  l’on  concentre  à l’abri  du  contact  de  l’air.  11 
se  dépose  des  cristaux  hydratés  de  sulfure  sodium. 

NallS  4-  NallO  = Il'^O  + NVS 

Sulfhydrale  Iljdrate  Sulfure 

de  sodium.  do  sodium.  de  sodium. 

Ces  cristaux  sont  des  prismes  rectangulaires^  terminés  par  des 
pointements  à 4 faces.  Purs,  ils  sont  incolores.  Ils  sont  très-solubles 
dans  l’eau. 


CHLORURE  DE  SODIUM. 

NaCl 

Ce  corps  est  le  sel  commun  ou  sel  marin.  Il  est  trés-répandu 
dans  la  nature.  On  le  rencontre  à l’état  solide  sous  forme  de  sel 
gemme,  dont  il  existe  des  dépôts  considérables  dans  divers  pays,  en 
Angleterre,  dans  le  Cheshire;  en  Gallicie,  près  de  W'ielizka;  dans 
le  district  de  Salzbourg,  à Hallein  ; en  Bavière,  à Reichenliall;  en 
Prusse,  à Stassfurth;  en  France,  à Dieuze,  Vie,  Varangeville,  Mon- 
morot,  etc.  Les  belles  mines  de  sel  gemme  de  Dieuze  (Meurt lie)  ont 
été  inondées  récemment. 

Les  eaux  de  la  mer  renferment  une  forte  proportion  de  chlo- 
rure de  sodium.  Ce  sel  existe,  en  outre,  dans  un  grand  nombre 
d’eaux  minérales  dont  il  constitue  l’élément  le  plus  abondant 
(page  82). 

En  France,  la  plus  grande  partie  du  sel  livré  à la  consommation 
provient  de  l’évaporation  de  l'eau  de  mer  dans  les  marais  salants 
des  côtes  de  l’Océan,  et  surtout  dans  les  salins  du  Midi.  Ce  sont  de 
vastes  bassins  où  l’on  amène  l’eau  de  la  mer.  Elle  forme  une  nappe 
peu  profonde,  sans  cesse  balayée  par  les  vents  chauds  de  l’été. Elle 
se  concentre  ainsi,  et  cette  concentration  est  favorisée  parle  mou- 
vement qu’on  leur  fait  subir,  car  on  les  dirige  sans  cesse  d'un 
bassin  ou  d'un  compartiment  dans  un  autre,  jusqu’à  ce  qu’elles 
arrivent  enfin  dans  les  aires  ou  dans  les  tables  sonnantes  où  elles 
laissent  déposer  le  sel.  Les  eaux  mères,  qu’on  sépare  du  sel,  ren- 
ferment, indépendamment  d’un  excès  de  chlorure  de  sodium,  du 
sulfate  de  magnésium  et  des  sels  de  potassium.  En  les  exposant 
à une  basse  température,  on  en  relire  du  sulfate  de  sodium  qui 
se  lorme  par  double  décomposition  entre  le  chlorure  de  sodium 
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et  le  sulfate  de  magnésium.  Les  nouvelles  eau.v  mères  laissent 
déposer  d abord  du  sulfate  double  de  potassium  et  de  mamiésiimi 
puis  du  chlorure  double  de  magnésium  et  de  potassium  (Balard)’ 

Lest  dans  ces  dernières  eau.v  mères  que  Jl.  Balard  a découvert  le 
brome  en  1826. 

On  obtient  du  cblorure  de  sodium  par  l'évaporation  des  sources 
salees.  Cette  évaporation  se  praticpic  dans  de  vastes  chaudières  ou 
bassins  en  tôle  Le  sel  marin  cristallise  de  la  licpieur  chaude.  Un 

sulfate  double  de  calcium  et  de  sodium  qui  estpeu  soluble  se  dépose 
a la  longue  dans  les  bassins. 

Dans  quelques  localités  où  les  eaux  ne  sont  pas  chargées  d’une 
proporlion  suffisante  de  sel,  on  leur  fait  subir  une  concentration  peu 
conteuse  par  l’évaporation  spontanée  dans  des  bâtimenls  de  va- 

orientées 

suiiant  la  direction  des  vents  régnants,  et  du  haut  desquelles  on  fait 
continuellement  tomber  l’eau  salée.  Celle-ci  ruisselle  le  Ion.»  des 
agots,  se  divise,  s’étale  en  nappes  minces  et  présente  ainsi"  une 
large  surface  a fair  libre.  Ce  sont  là  de  bonnes  conditions  pour  une 
eiaporation  rapide.  On  achève  la  concentration  à leu  nu  dans  de 
grandes  chaudières  en  tôle  forte. 

■luue^sè' r ‘‘f  du  sein  de  sa  solution 

aqueuse.  Generalement  ces  cristaux  sont  petits,  et  un  grand  nombre 

d’individus  se  trouvent  soudés  et  dispo- 
sés symétriquement  de  manière  à former 
des  pyramides  creuses  qu’on  nomme  tré- 
mies (/if/. 99).  Ces  cristau-v  sont  anhydres, 
mais  renferment  une  petite  quan  tité  d’eau 
interposée.  Lorsqu’on  les  chauffe,  ils  dé- 
crépitent, cette  eau  étant  vaporisée  et  la 
vapeur  séparant  brusquement  les  cris- 
taux. Le  sel  gemme  se  rencontre  quelquefois  cristallisé  en  cubes 
transparents,  en  octaèdres  ou  en  formes  intermédiaires.  Au  rouf>’e 
le  chlorure  de  sodimn  fond  et  se  prend  par  le  refroidissement  eii 
une  masse  cristalline.  A la  chaleur  blanche  il  se  volatilise  11  est 
très-soluble  dans  l’eau,  et  sa  solubilité  n’augmente  pas  avec  l'a  tem- 
pérature. D'après  Gay-Lussac  : 


Fig.  09. 


1 partie  de  sel  maria  se  dissout  dans  2,78  parties  d’eau  à ü- 
— — 2,7  — G(jo 

— 2,48  — iü0“,7 
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La  solution  saturée  bout  à 109®, 7 ; sa  densité  est  de  1,205  à 8®. 
Le  chlorure  de  sodium  est  insoluble  dans  l'alcool  absolu. 


SULFATE  DE  SODIUM. 

S0*Na2 


On  l’obtient  dans  les  arts  en  décomposant  le  chlorure  de  sodium 
par  l’acide  sulfurique  (page  115). 

Cette  opération,  qui  constitue  la  première  phase  de  la  tabrication 
de  la  soude  artificielle  (page  31  G)  s’exécute  dans  un  four  à réverbère 
qui  est  en  communication  avec  des  appareils  propres  à condenser 
l’acide  chlorhydrique.  Elle  donne  d’abord  lieu  à la  formation  d’un 
sulfate  acide  de  sodium  (page  115)  lequel,  aune  température  élevée, 
réagit  sur  un  excès  de  chlorure  de  sodium. 

-r-  NaCl  = SO^Na-  + HCl 

Sulfate  acide  ' Sulfate 

de  sodium.  de  sodium. 

Depuis  quelques  années  on  fabrique  de  grandes  quantités  de  sul- 
fate de  sodium  en  soumettant  à un  refroidissement  intense  les  eaux 
mères  des  marais  salants  (Balard)  (p.  315). 

Le  sulfate  de  sodium  se  dépose  du  sein  de  l'eau  en  prismes  cli- 
norhombiques  à 4 pans,  renfermant  10  molécules  d’eau  de  cristal- 
lisation; ces  cristaux  s’effleurissent  à l’air.  Ils  possèdent  une  saveur 
salée,  amère,  désagréable.  Ils  sont  très-solubles  dans  l’eau  et  pré- 
sentent un  maximum  de  solubilité  à 55°. 

D’après  Gay-Lussac  : 

100  parties  d’eau  dissolvent  12  p.  de  sulfate  de  sodium  à 0” 

— — 4S  p.  — — 18“ 

— — ICO  p.  — — 25“ 

— — oo2,G  p.  — — 55“ 

--  2G5  p.  — — 50“ 


Lorsqu’on  chauffe  la  solution,  saturée  à 55°,  elle  laisse  déposer  du 
sulfate  de  sodium  anhydre,  en  octaèdres  orlhorhombiques,  analo- 
gues aux  cristaux  de  sulfate  de  sodium  anhydre  qu’on  rencontre 
dans  la  nature  (thenardite). 


^liliale  aesde  de  sodium,  SO* 


Na 

11  ■ 


On  peut  obtenir  ce  sel  en 


dissolvant  dans  l’eau  des  quantités  équivalentes 


de  sulfate  de 
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sodium  neutre  et  d’acide  sulfurique.  Par  le  refroidissement  de  la 
solution  saturée  on  obtient  des  prismes  clinorhombiques,  qui  ren- 
ferment, d’après  Mitscherlich,  2 molécules  d’eau  de  cristallisation. 
Ces  cristaux  sont  très-solubles  dans  l’eau  et  présentent  une  saveur 
acide.  L’alcool  les  décompose  en  acide  sulfurique  qui  se  dissout  et 
en  sulfate  neutre  qui  se  précipite. 

CARBONATE  DE  SODIUM. 

C0=*Na* 

Ce  sel  important,  connu  sous  le  nom  de  soude  ou  de  sel  de  soude, 
est  préparé  dans  l’industrie  sur  une  immense  échelle.  On  l’emploie 
dans  les  arts  pour  la  fabrication  du  savon  et  du  verre,  pour  le  blan- 
cbiment  et  pour  d’autres  usages.  On  l’a  d’abord  retiré  des  cendres 
des  fucus  et  varechs,  qui  fournissaient  autrefois  la  soude  d' Alicante. 
Aujourd’hui  on  le  fabrique  avec  le  chlorure  de  sodium  et  cette  fa- 
brication, qu’on  doit  à Leblanc,  se  décompose  en  trois  opérations 
distinctes  : 1“  transformation  du  chlorure  de  sodium  en  sulfate 
par  l’acide  sulfurique;  2“  transformation  du  sulhite  de  sodium  en 
carbonate  par  calcination  avec  un  mélange  de  craie  et  de  charbon  ; 
5°  lessivage  de  la  masse  calcinée  et  évaporation  de  la  lessive.  Nous 
n'avons  à décrire  ici  que  les  deux  dernières  opérations  qui  sont 
exécutées  dans  des  fours  à réverbère  dont  la  voûte  très-surbaissée 
est  léchée  par  la  amme  du  combustible  {fig.  iOO). 


Fig.  100. 

Un  mélange  de  1000  p.  de  su’fate  de  sodium,  de  1040  p.  de  craie 
et  de  580  gr.  de  charbon  est  inti  odiid  d’abord  dans  le  compartiment 
B de  ce  four,  où  il  se  sèche.  On  le  fait  passer  ensuite  dans  le  compar- 
timent A,  où  la  température  est  (rès-èlevée.  Le  sulfate  de  sodium 
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est  réduit  par  le  charbon  en  sulfure.  Ce  dernier  réagissant  sur 
la  craie , il  se  forme  du  carbonate  de  sodium  et  du  sulfure  de 
calcium.  (Kolb.) 

La  réaction  définitive  pourrait  être  représentée  par  l’équation  sui- 
vante : 

SO'*Na-  + CO'^Ca  -h  ==  CO^Na^  + CaS  + 4CO 

On  sait  toutefois  que  des  réactions  accessoires  s’accomplissent  en 
même  temps  ; l'une  d’elles  donne  naissance  à une  certaine  quantité 
d’oxyde  de  sodium  par  l'action  du  charbon  sur  le  carbonate  : 

C0'>Na2  + C --  2CO  + Na^O 

Lorsque  la  masse  incandescente  est  devenue  pâteuse,  on  la  relire 
du  four  ; on  la  réduit  en  poudre  et  on  la  soumet  à un  lessivage 
méthodique.  L’eau  dissout  le  carbonate  de  sodium  el  laisse  à l’état 
insoluble  le  sulfure  de  calcium,  qui  reste  mélangé  avec  la  chaux 
provenant  de  la  décomposition  de  l’excès  de  craie.  (Gossage,  Scheu* 
rer-Kestner.)  On  concentre  les  lessives  dans  les  chaudières  D,  chauf- 
fées par  la  chaleur  perdue  des  fours  à soude.  Finalement,  on  les 
laisse  écouler  dans  le  compartiment  G de  ce  four  où  elles  se  dessé- 
chent. On  obtient  ainsi  le  sel  de  soude  du  commerce.  Lorsqu’on  aban- 
donne au  refroidissement  les  lessives  convenablement  concentrées, 
elles  laissent  déposer  ce  qu’on  nomme  les  cristaux  de  soude. 

Un  autre  procédé,  proposé  il  y a longtemps  par  MM.  Schlœsinget 
Rolland,  et  remis  en  pratique  par  M.  Solvay,  est  actuellement  ex- 
ploité sur  une  grande  échelle  dans  plusieurs  usines. 

Il  repose  sur  la  double  décomposition  qui  s’effectue  entre  le  car- 
bonate acide  d’ammonium  et  le  chlcrure  de  sodium  en  solution 
aqueuse  concentrée  : 

NaCi  4-  C0'’(A7.IU]II  AzII-*C1  -f  C04^aII 

Chlorni'e  Carbotiîilc  :KÛle  Clilonire  Carbonate  acide 

de  sodium.  d’ammonium.  d’ammonium.  de  sodium. 

Le  carbonate  acide  de  sodium,  qui  est  peu  soluble,  se  précipite. 
On  le  recLieilie  et  on  le  convertit  en  carbonate  neutre  en  le  sou- 
mettant à l’action  de  la  chaleur. 

2CO^NaIl  = Cü4Na2  CO-  -f-  IPO 

11  perd  ainsi  la  moitié  de  son  acide  carbonique  qu’on  utilise  pour 
la  pi'éparation  d’une  nouvelle  quantité  de  carbonate  acide  d’ani- 
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monium.  Le  reste  de  l’acide  carbonique  nécessaire  pour  cette  opé- 
ration est  fourni  par  la  calcinalion  de  la  pierre  à cliaux  (carbonate 
de  calcium),  calcination  qui  donne  en  même  temps  la  chaux  né- 
cessaire pour  remettre  en  liberté  rammoniaque  contenue  dans  les 
eaux  mères  à l’état  de  chlorure  d’ammonium. 

Les  cristaux  de  carbonate  de  sodium  appartiennent  au  type  du 
prisme  rhomboïdal  oblique  (clinorhombique).  Ils  renferment  10  mo- 
lécules d’eau  de  cristallisation.  Chauffés,  ils  fondent  d’abord  dans 
leur  eau  de  cristallisation.  Abandonnés  k l’air,  ils  s’effleurissent  en 
la  perdant. 

Le  carbonate  de  sodium  est  très-soluble  dans  l’eau  et  la  solution 
présente  une  forte  réaction  alcaline.  D’après  M.  Poggiale  : 

100  p.  d’eau  dissolvent  7,08  parties  de  COWa-  à 0» 


— 

— 

16,0G  — 

— 10“ 

— 

— 

25,95  — 

— 20“ 

— 

— 

50,85  — 

— 25“ 

— 

— 

55,90 

— 50“ 

— 

— 

48,5  — 

— 104“, G 

La  solution  saturée  bout  à 104%6.  Le  carbonate  de  sodium  est  in- 
soluble dans  l’alcool. 

Bicarlto^iate  sodiquc.  — CO^\alI.  Lorsqu’on  dirige  un  courant 
de  gaz  carbonique  dans  une  solution  de  carbonate  sodique  ou  sur 
des  cristaux  de  soude,  le  gaz  est  absorbé  et  il  se  forme  du  bicarbo- 
nate ou  carbonate  monosodique.  Ce  sel  cristallise  en  prismes  obliques 
à quatre  faces,  surbaissés  de  manière  à prendre  la  forme  de  tables. 
Il  possède  une  saveur  salée  et  légèrement  alcaline.  Il  est  moins  so- 
luble dans  1 eau  que  le  carbonate  disodique.  Il  ramène  au  bleu  la 
teintme  de  tournesol  rougie  : sa  solution  ne  précipite  pas  celle  du 
sulfate  de  magnésium.  Soumise  à rébullilion  elle  perd  du  gaz  car- 
bonique, et  il  se  forme  du  carbonate  disodique. 


PHOSPHATES  DE  SODIUM. 


On  connaît  trois  phosphates  sodiques  dérivés  de  l’acide  phospho- 
rique  ordinaire. 


PhO* 


phospnonque. 


(H 

(Na 

(Na  ( 

II 

PhO^  II  -P2ÎFO 

PhOMNa -f  12II2Q  IW 

(il 

(il 

(il  ( 

Pnosphate 

moiiosücliiiue. 


Pliosphalc 

disodique. 


Na 

Na  -t-  121P-^0 
Na 

Pliospliale 

trisudique 
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Le  phosphate  monosodiqne  est  acide,  le  disodique  est  neutre,  le 
ti’isodique  présente  une  réaction  alcaline.  Nous  ne  décrirons  ici  que 
le  phosphate  disodique,  vulgairement  nommé  phosphate  neutre  de 
soude  et  connu  anciennement  sous  le  nom  de  sel  admirable.  On 
l’obtient  en  neutralisant  par  le  carbonate  de  sodium  le  phosphate 
acide  de  calcium,  tel  qu’on  l’obtient  en  faisant  digérer  la  poudre  d’os 
avec  de  l’acide  sulfurique  étendu  et  filtrant.  11  se  précipite  du  phos- 
phate tribasique  de  calcium,  et  le  phosphate  sodique  reste  en  disso- 
lution. Par  l’évaporation,  on  l’obtient  cristallisé  sous  forme  de  pris- 
mes clinorhombiques  volumineux  et  transparents,  qui  renferment 
12  molécules  d’eau  de  cristallisation. 

BIBORATE  DE  SODIUM  OU  BORAX. 

Bo'O'iNa- 

Ce  sel  correspond  à un  hydrate  d’acide  borique  2Bo-05  -|-  H^O  = 
Bo^O^ll^.  11  résulte  de  la  réaction  d’une  molécule  d’oxyde  de  sodium 
sur  deux  molécules  d’anhydride  borique. 

2(Bo"0'-)  -h  Na^O  = Bo^O'Na^. 

Il  cristallise  avec  10  ou  avec  5 molécules  d’eau. 

On  retirait  autrefois  le  borax  de  quelques  contrées  de  l’Asie,  où  il 
existe  en  dissolution  dans  l’eau  de  certains  lacs.  Par  l’évaporation  de 
ces  eaux  on  obtenait  un  produit  connu  sous  le  nom  de  tinkal.  C’est 
le  borax  naturel  : il  cristallise  en  prismes  clinorhombiques.  On  ob- 
tient, dans  les  arts,  le  même  sel  en  saturant  l’acide  borique  de 
Toscane  par  le  carbonate  de  sodium,  et  en  faisant  cristalliser  la  so- 
lution au-dessous  de  5G“.  Si  la  solution  bouillante  est  très-concen- 
trée, elle  laisse  déposer  des  cristaux  entre  79“  et  56°.  Ceux-ci  sont  des 
octaèdres  et  ne  renferment  que  5 molécules  d’eau  de  cristallisation. 
On  connaît  donc  deux  variétés  de  borax,  le  prismatique  et  l’octaé- 
drique ; elles  diffèrent  par  la  proportion  d’eau  de  cristallisation. 

Lorsqu’on  chauffe  le  borax,  il  fond  dans  son  eau,  se  boursoufle, 
se  dessèche  et  subit  ensuite  la  fusion  ignée.  Le  borax  fondu  dis- 
sout un  grand  nombre  d’oxydes  et  forme,  par  le  refroidissement, 
des  verres  diversement  colorés.  11  se  dissout  dans  12  parties  d’eau 
froide  et  dans  2 parties  d’eau  bouillante.  La  solution  possède  une 
légère  réaction  alcaline. 

Caractères  des  sels  sadiques.  — Ils  ne  précipitent  ni  par 


LITHIUM. 
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l'hydrogène  sulfuré,  ni  i,ar  le  sulfure  d'ammonium,  ni  par  le  car- 
ouate  sodique,  m par  le  chlorure  de  platine.  L’acide  hydroDuosili- 
iquey  01  me  un  précipité  blanc.  Une  soluliou  d'antimoniate  de 

S.V.e!7omyT"“"“"  <^’-«-oniate  so-’ 

Les  sels  sodiques  colorent  les  nammes  en  jaune.  ' 

le  fe?Tl*T“i'  soucoupe  je  verse  de  l'alcool  et  j’y  mets 

mate  nm 

1 fl  te  e c " ““  ^ à notant 

boide"  ie'f  ''  Chalumeau  dans  la  flamme  d’une 

lani  Luel  ie' vi''"?  l^ohitu.  peu  éclairant. 

t imnr,  dW^  ""i  f"  •’'>«  cecourbe 

m té  de  la°  thmZ  'T-  ® ^ '''“stant,  re.vlré- 

lie  de  la  flamme  s éclairé  et  se  colore  en  jaune. 

te  caractère  est  d’une  grande  sensibilité. 


lithium 


Li  = 7 

ün  eliimiste  suédois,  Arfvedson,  découvrit  en  1817,  un  alcali  nou 
veau,  lalithme  qui  est  l’hydrate  de  lithium  LillO,  analoc^ue  à l’hv 
drale  de  potassmm  KHO.  A cet  hydrate  correspond  un  ote  Li^  C, 

leioiiT de  îa'puè’  chlorure  de  lithium  fondu  par 

métal  est  d’un  blanc’ d’argënrraifsasit'‘'''t''  '' 
lorsqu’il  est  exposé  à l’air  C’^st  ^0  us  ïl!  '"‘'I 

litst  est  comprise  entre  0,578'’et  0,5S™il  fÔndTfVo" 

Chauffé  dans  l’airm.  dans  l’oxygène  au-dessus 
il  S enflamme  et  brûle  avec  une  flamme  blanche  échtanle  IW  ‘ ■ 
a la  surface  de  l’eau,  il  la  uécompose  à la  tertrah.“  m-dllilt 
mais  sans  fondre,  comme  le  sodium. 

Les  sels  de  lithium  sont  solubles  dans  l’eau  • fmiipfp.c  i 
nate  et  le  phosphate  sont  peu  solubles.  On  ail  at  ' 
phate  double  de  sodium  et  dé  lithium,  peu  soluble  Ip<; 
lithium  colorent  la  flamme  de  l’alcool  en  rouge.  se  s de 
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On  retire  généralement  les  composés  du  lithium  d'un  silicate  na- 
turel qu’on  désigne  sous  le  nom  de  lépidolite. 


CÉSIUM,  RUBIDIUM 

ANALYSE  SPECTRALE 

Le  césium  et  le  rubidium  sont  deux  métaux  alcalins  découverts 
en  186Ü-61  par  MM.  Bunsen  et  Kirchlioff,  à l’aide  d’une  nouvelle 
méthode  d’analyse.  Cette  méthode  est  fondée  sur  l’examen  des  spec- 
tres ; de  là  le  nom  d’analyse  spectrale. 

On  sait  que  le  spectre  solaire  consiste  en  une  succession  de  bandes 
colorées  formées  sur  un  écran  qui  interceple  un  faisceau  de  lumière 
solaire  réfracté  par  un  prisme.  Les  différents  rayons  simples  dont  se 
compose  la  lumière  blanche  du  soleil,  étant  inégalement  réfractés, 
c’est-à-dire  déviés  dans  leur  marche  par  le  prisme,  se  séparent  au 
sortir  de  celui-ci.  Les  rayons  violets,  qui  s’écartent  le  plus  de  la  direc- 
tion primitive,  forment  l’extrémité  la  plus  déviée  du  spectre,  les 
rayons  rouges  qui  s’écartent  le  moins  forment  l’extrémité  la  moins 
déviée.  On  sait  que  le  spectre  visible  de  la  lumière  solaire  ne  présente 
pas  seulement  une  succession  de  bandes  diversement  colorées.  Lors- 
qu’on l’examine  attentivement,  à l’aide  d’instruments  grossissants, 
on  remarque  que  celte  succession  n’est  pas  continue,  mais  que  les 
bandes  lumineuses  sont  séparées  par  des  raies  obscures.  Ces  raies, 
découvertes  autrefois  parWollaston  et  étudiées  par  Fraunhofer,  sont 
très-nombreuses,  irrégulièrement  distribuées  dans  l’étendue  du 
spectre,  depuis  le  rouge  jusqu’au  violet,  mais  chacune  d’elles  occupe 
une  position  déterminée,  et  pour  les  principales  raies,  cette  position 
a été  fixée  à l’aide  de  mesures  exactes.  Fraunhofer  a désigné  ces  raies 
par  les  lettres  de  l’alphabet  A,  B,  C,  D,  E,  F,  G,  H.  Entre  toutes,  la 
raie  D est  la  plus  apparente  ; elle  est  placée  dans  le  jaune.  D’autres 
lumières,  celle  des  étoiles,  par  exemple,  donnent  de  même  des  spec- 
tres discontinus.  Au  contraire,  un  fil  de  platine  incandescent  ou 
toute  autre  source  lumineuse  qui  ne  renferme  aucun  principe  volatil, 
donne  un  spectre  continu. 

On  observe  des  faits  dignes  d’intérêt,  lorsqu’on  prend  pour  sources 
lumineuses  des  flammes  dans  lesquelles  se  trouvent  répandus  des 
corps  volatils,  particulièrement  des  substances  métalliques.  Les 
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spectres  de  ces  flammes  sont  exclusivement  formés  par  des  raies 
brillantes. 

Qu’on  introduise  dans  la  flamme  non  éclairante  d’un  bec  de  Bun- 
sen un  fil  de  platine  imprégné  de  dilorure  de  sodium,  aussitôt  cette 
flamme  se  colorera  en  jaune  et  donnera  un  spectre  très-visible, 
mais  très-incomplet,  puisqu’il  est  réduit  à une  seule  raie  lumineuse 
jaune.  On  a reconnu  que  cette  ligne  brillante  coïncide  exactement 
avec  la  raie  noire  D,  placée  dans  le  jaune  du  spectre  solaire  et  dont 
I a été  question  plus  haut.  Cette  raie  jaune  caractérise  le  sodium 
dans  tous  ses  composés.  C’est  le  spectre  du  sodium. 

Une  flamme  dans  laquelle  se  trouve  suspendu  un  composé  de  po- 
tassium, de  lithium,  de  baryum,  de  calcium,  etc.,  donne,  de  même, 
pour  chacun  de  ces  métaux,  un  spectre  particulier,  formé  par  des 
raies  diversement  colorées.  Chacun  d’eux  est  parfaitement  carac- 
térisé par  le  nombre,  la  couleur  et  la  position  des  raies.  Le  baryum 
donne  les  raies  les  plus  nombreuses  et  les  plus  larges,  les  autres 
métaux  forment  des  spectres  plus  compliqués.  Celui  du  fer  est  formé 
de  70  raies  brillantes. 

MM.  Kirchhoffet  Bunsen,  qui  ont  découvert  ces  derniers  faits,  en 
ont  fait  une  application  très-heureuse  à l’analyse.  Pour  découvrir 
un  des  métaux  précédents  dans  un  composé  ou  même  dans  un 
mélangé,  ils  introduisent  une  petite  quantité  de  la  matière  dans 
la  flamme  du  gaz  et  observent  le  spectre  que  donne  cette  flamme. 

Telle  est  la  sensibilité  de  ce  procédé,  qu’il  suffit  de  1/3000000  de 
mil  igramme  de  chlorure  de  sodium  pour  que  la  raie  jaune  du  so- 
dium devienne  visible.  MM.  Kirchhoff  et  Bunsen  emploient  pour 
taire  ces  observations  un  instrument  qu’ils  ont  nommé  spectro- 
scope.  La  découverte  de  deux  nouveaux  métaux,  le  césium  et  le 
rubidium,  a été  le  couronnem.ent  de  ces  brillants  travaux. 

Depuis,  trois  nouveaux  métaux  ont  été  découverts  à l’aide  de 
1 analyse  spectrale  : le  thallium  qui  donne  une  raie  verte  l’indinm 
qui  donne  une  raie  bleu  indigo  et  le  gallium  qui  donne  deux  raies 
Molettes  assez  rapprochées  l’une  de  l’autre.  La  découverte  du 
tliallium  est  due  à MM.  Crookes  et  Lamy,  celle  de  rindimn  à 
MM.  Reich  et  Richter,  et  celle  du  gallium,  la  plus  remarquable 
toutes,  à M.  Lecoq  de  BoisbauJran. 

THALLIUM. 

La  belle  raie  verte  que  donne  ce  métal  a été  aperçne  d’abord  par 
M.  William  Crookes,  qui  l’a  regardée  comme  caractéristique  d’un 

vuinz.  ^ 
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nouvel  élément.  L’honneur  d’avoir  isolé  celui-ci  et  d’en  avoir  établi 
le  véritable  caractère  appartient  à M.  Lamy. 

Le  thallium  est  un  métal  lourd  qui  se  rapproche  du  plomb  par 
quelques-uns  de  ses  caractères.  Il  fond  à 290°.  Sa  densité  est  égale 
à 11,9.  Il  forme  un  protoxyde  Tl-0,  un  hydrate  TllIO  cristallisable, 
soluble  dans  l’eau,  caustique  ; un  proto-chlorure  TlCl  et  un  proto- 
iodure  Tll,  tous  peu  solubles  dans  l’eau.  Par  cette  série  de  composés, 
il  se  rapproche  des  métaux  alcalins.  Il  s’en  éloigne  par  une  autre 
série  qui  comprend  un  trioxyde  TPO^,  un  trichlorure  ÏICP,  etc.  Ses 
principaux  composés  ont  été  étudiés  par  MW.  Lamy  et  Willm. 

BARYUM 

Ba  = 137 

M.  Bunsen  a récemment  obtenu  le  baryum  par  l’électrolyse  du 
chlorure  de  baryum  fondu  ; ce  métal  est  très-avide  d’oxygène  et  se 
ternit  rapidement.  Il  décompose  l’eau  à Iroid. 

Oxyde  de  baryum  ou  baryte  BaO.  — Expérience  Cette  sub- 
stance grise,  poreuse,  déposée  sur  un  carreau  de  brique,  est  la  ba- 
ryte ou  oxyde  de  baryum.  J’y  verse  de  l’eau;  en  y tombant,  elle 
occasionne  un  sifflement  et  un  grand  dégagement  de  vapeur,  in- 
dice d’une  réaction  violente.  L’eau  s’unit  en  effet  à la  baryte  avec 
un  vif  dégagement  de  chaleur,  en  produisant  une  matière  blanche, 
soluble  dans  l’eau,  caustique,  l’hydrate  de  baryum. 

BaO  -4-  IPO  BaOML-i 

Oxyde  Hydriite 

de  baryum.  de  baryum. 

nature  de  la  baryte  a été  reconnue  d’abord  par  II.  Davy,  qui 
réussit  à la  décomposer  par  la  pile  en  1808. 

L’oxyde  de  baryum  s’obtient  par  la  calcination  de  l’azotate.  Son 
hydrate  se  dissout  dans  deux  parties  d’eau  bouillante  et  cristallise 
par  le  refroidissement  sous  forme  de  grands  cristaux  tabulaires, 
qui  renferment  8 molécules  d’eau.  On  nomme  eau  de  baryte  la  solu- 
tion de  l’hydrate  barylique  dans  l’eau. 

Bioxyde  de  baryum  BaOC  — Lorsqu’on  fait  passer  un  courant 
de  gaz  oxygène  sur  de  l’oxyde  de  baryum  cliauffé  au  rouge  obscur, 
il  absorbe  un  atome  d’oxygène  pour  se  convertir  en  bioxyde  BaO-. 

Le  bioxyde  de  baryum  est  une  masse  grise  poreuse,  quelquefois 
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Tcrdàtre.  Au  rouge  vif,  il  perd  son  second  atome  d’oxygène.  Mis  en 
contact  avec  l’eau,  il  s’y  combine  tranciuillement  et  sans  dégage- 
ment sensible  de  chaleur,  et  forme  un  hydrate  pulvérulent. 

Traité  par  1 acide  sulfurique,  le  bioxyde  de  baryum  laisse  déga- 
ger de  l’o.xygéne,  mélé  d’ozone  (page  57).  Introduit  à l’état  d’hy- 
drate dans  l’acide  chlorhydrique,  il  donne  du  peroxyde  d’hydro- 
gène (page  83). 

Sulfure  de  bar:»um  BaS.  On  l’obtient  en  réduisant  le  sulfate 
de  baryum  par  le  charbon. 

S04a  -f-  = BaS  + 4CO 

Sulfate  Sulfure 

de  baryum.  de  baryum. 

Le  sulfate  réduit  en  poudre  fine  est  mélangé  avec  du  charbon 
pulvérisé  et  avec  une  certaine  quantité  de  farine  ou  de  colophane. 
Ce  mélange  est  additionné  d’huile  de  lin  et  réduit  en  une  pâte  avec 
laquelle  on  fait  des  boulettes.  Celles-ci  sont  calcinées  au  rouge  vit 
dans  U il  creuset  couvert.  On  obtient  ainsi  une  masse  grise  poreuse. 
Traitée  par  l’eau  bouillante,  elle  donne  une  solution  qui  laisse  dé- 
poser, après  tiltration  et  refroidissement,  des  tables  hexagonales. 
Ces  cristaux  n offrent  pas  une  composition  bien  constante  : c’est  un 
mélange  de  sulfure,  de  sulfhydrate  et  d’hydrate  de  baryum.  Leur 

solution  est  légèrement  colorée  en  jaune. 

% 

SELS  DE  BARYUM. 

Chlorure  de  baryum  BaCL^  -h  2IL^0.  — On  l’obtient  en  satu- 
rant la  solution  de  sulfure  de  baryum  par  l’acide  chlorhydrique.  11 
se  dégage  de  l'hydrogène  sulfuré.  On  porte  à l’ébullition,  on  filtre'  et 
l’on  fait  évaporer.  Le  chlorure  de  baryum  se  dépose  en  tables  qua- 
diangulaiies  appai  tenant  au  type  du  prisme  orthorhombique.  Ces 
cristaux  sont  inaltérables  cà  l’air.  100  parties  d’eau  en  dissolvent 
45,5  parties  à 18“  et  78  parties  à rébullilioii  (105“,5).  (Gay-Lussac.) 
L’alcool  absolu  n’en  prend  que  1/400  de  son  poids. 

Azotate  de  baryum  (AzO^)-Ba.  — On  prépare  ce  sel  en  dé- 
composant le  sulfure  ou  le  carbonate  de  baryum  par  l'acide  azo- 
tique étendu,  filtrant  et  évaporant  la  solution. 

Il  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ou  en  cubo-oclaédres.  Les 
cristaux  sont  transparents,  inaltérables  à l’air.  Une  partie  de  ce  sel 
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exige  pour  se  dissoudre  20  parties  d’eau  à 0°,I2;  5 parties  d’eau 
à 15“;  2,8  parties  à 106°,  température  de  rébullition.  (Gay-Lussac.) 
Chauffé  au  rouge,  l’azolale  de  baryum  laisse  dégager  de  l’oxygène, 
de  l’azote  et  des  vapeurs  rouges  et  laisse  un  résidu  d’oxyde  BaO. 

Sulfate  de  barjum  SO^Ba.  — On  le  trouve  abondamment  dans 
la  nature  sous  le  nom  de  spath  pesant,  qu’on  rencontre  quelquefois 
en  cristaux  orthorhombiques.  11  est  tout  à fait  insoluble  dans  l’eau 
et  dans  les  acides,  à l’exceplion  de  l’acide  sulfurique  concentré.  Il 
se  précipite  sous  forme  d’une  poudre  amorphe  et  très-divisée,  lors- 
qu’on ajoute  de  l’acide  sulfurique  ou  un  sulfate  soluble  à la  solu- 
tion, même  très-étendue,  d’un  sel  de  baryum. 

Carbonate  de  baryum  CO'’Ba.  — Poudre  blanche  amorphe 
qu’on  obtient  par  double  décomposition  en  ajoutant  une  solution 
de  carbonate  sodique  à une  solution  de  sulfure  de  baryum.  Le  car- 
bonate de  baryum  naturel  qu’on  nomme  withérite  est  abondant  et 
cristallise  en  prismes  orthorhombiques. 

Caractères  des  sels  barytîques.  — Ils  ne  précipitent  ni  par 
l’hydrogène  sulfuré,  ni  par  le  sulfure  d’ammonium.  Le  carbonate 
de  sodium  y fait  naître  un  précipité  blanc.  Même  très-étendus,  les 
sels  de  baryum  donnent,  avec  l'acide  sulfurique,  un  précipité  blanc 
insoluble  dans  l’acide  azotique. 

STRONTIU.VI 

Si’  = 87,5 

A côté  du  baryum  vient  se  placer  le  strontium  : les  composés  de  ce 
dernier  métal  offrent  la  plus  grande  analogie  avec  ceux  du  premier. 

Le  strontium,  entrevu  par  H.  Davy  en  1808,  a été  isolé  récem- 
ment par  MM.  Bunsen  et  Matthiessen  à l’aide  d’un  procédé  analogue 
à celui  qui  sert  à la  préparation  du  baryum.  M.  Matthiessen  le  dé- 
crit comme  un  métal  jaune  d’une  densité  de  2,50  à 2,58,  plus  dur 
que  le  plomb  et  décoir*'l  5ant  l’eau  déjà  à froid. 

Le  strontium  forint  avec  l’oxygène  un  protoxyde  SrO  et  un 
bioxyde  SrÜ^. 

Le  chlorure  de  strontium  SrCL^  cristallise  en  aiguilles  déliques- 
centes qui  renferment  trois  molécules  d’eau  de  cristallisation.  11 
est  très-soluble  dans  l’eau  et  peu  soluble  dans  l’alcool.  La  solution 
alcoolique  brûle  avec  une  lîanune  rouge. 
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Lazotale  de  strontium  (AzO^j-Sr,  qu’on  prépare  comme  l’azolate 
de  baryum,  se  dépose  de  sa  solution  aqueuse  chaude  en  octaèdres 
anliydres,  et  cristallise  à une  basse  température  en  tables  clinorliom- 
biques  renfermant  5 molécules  d’eau  de  cristallisalion.  (Laurent.) 

On  trouve  dans  la  nature  le  carbonate  de  strontium  CO"Sr  (stroii- 
tianite)  et  le  sulfate  SO'^Sr  (célestine).  Ces  deux  sels  sont  insolu- 
bles dans  l’eau  et  se  déposent  sous  forme  de  précipités  blancs,  lors- 
qu on  ajoute  un  carbonate  ou  un  sulfate  soluble  à la  solution  d’un 
sel  de  strontium.  Toutefois  le  sulfate  de  strontium  est  moins  inso- 
luble que  celui  de  baryum. 


CALCIUM 

Ca  = 40 

La  chaux,  que  tout  le  monde  connaît,  est  l’oxyde  d’un  métal 
qu’on  nomme  calcium.  D’après  MM.  Liès-Bodard  et  Jobin,  on  peut 
isoler  ce  métal  en  décomposant  l’iodure  de  calcium  par  le  sodium 
dans  un  creuset  de  fer.  M.  Matthiessen  1 a obtenu  en  décomposant 
le  chlorure  de  calcium  fondu  par  le  courant  de  la  pile. 

Le  calcium  présente  un  éclat  jaune  lorsqu’il  est  fraîchement  limé. 
Il  se  ternit  rapidement  à l’air  humide  en  se  couvrant  d’une  couche 
grisâtre  dhydiate.  Chauffé  sur  une  lame  de  platine,  il  s’enflamme 
et  brûle  avec  une  flamme  éblouissante.  Il  décompose  l’eau  à la  tem- 
pérature ordinaire. 

OXYDE  ET  HYDRATE  DE  CALCIUM. 

La  chaux  ou  oxyde  de  calcium  CaO  s’obtient  par  la  calcination 
du  carbonate  dans  des  fours  particuliers  qu  on  nomme  fours  à chaux. 
Elle  se  présente  en  gros  fragments  grisàires,  compactes,  durs,  qui 
sont  la  chaux  vive. 

Elle  est  infusible  aux  températures  les  plus  élevées.  Exposée  à 
l’air,  elle  attire  l’iiumidité  et  l’acide  carbonique;  elle  augmente  do 
volume  et  finit  par  se  convertir  en  une  poudre  blanche,  mélange  de 
carbonate  et  d’hydrate  de  calcium.  Lorsqu’on  l’arrose  avec  de  l’eau 
elle  s’en  imprègne  sans  donner  lieu  d’abord  à aucun  phénomène 
particulier;  mais  au  bout  de  quelques  instants,  les  morceaux  im- 
bibés d’eau  commencent  à s’échauffer  et  à répandre  des  vapeurs. 
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•puis  ils  se  fendillent  et  aiiginenlent  de  volume;  si  la  quantité  d’eau 
est  assez  considérable,  la  chaux  vive,  après  avoir  foisonné,  comme 
on  dit,  se  convertit  en  une  poudre  blanche  qui  est  la  chaux  éleinle  ; 
c’est  l’hydrate  calcique  : 

CaO  + 11-^0  = CaO^H^ 

Lorsqu’on  délaye  la  chaux  éteinte  dans  l’eau,  on  obtient  une 
bouillie  blanche  qu’on  nomme  lait  de  chaux. 

Si  on  la  jette  sur  un  ültre,  il  passe  une  liqueur  limpide  qui  pos- 
sède une  réaction  alcaline,  car  elle  renferme  une  petite  quantité 
d’hydrate  de  calcium  en  dissolution  ; c’est  Veau  de  chaux. 

Cet  hydrate  est  plus  soluble  à chaud  qu’à  froid. 

S^snploi  de  la  cliau:^  dans  les  constructions.  — Tout  le 
monde  sait  qu’on  fait  un  grand  usage  de  la  chaux  dans  les  construc- 
tions, soit  aériennes,  soit  hydrauliques.  Les  calcaires  qui  servent  à 
la  préparation  de  la  chaux  étant  rarement  purs,  il  en  résulte  que  le 
produit  de  leur  calcination  offre  diverses  qualités,  suivant  la  nature 
•et  les  proportions  des  matières,  avec  lesquelles  la  chaux  reste  mé- 
langée, et  qui  sont  : une  petite  quantité  de  magnésie  et  d’oxyde  de 
fer,  et  surtout  de  l’argile.  On  nomme  chaux  grasse  celle  qui  provient 
de  calcaires  presque  purs  : en  s’éteignant,  elle  s’échauffe  et  foi- 
sonne beaucoup.  Elle  forme  avec  l’eau  une  pâte  liante  et  grasse, 
laquelle,  mélangée  avec  du  sable,  donne  les  mortiers  ordinaires.  La 
chaux  maigre  provient  de  la  calcination  de  calcaires  impurs  : elle 
renferme  une  petite  quantité  de  magnésie,  d’oxyde  de  fer  et  d’ar- 
gile. Elle  est  grise.  Au  contact  de  l’eau,  elle  s’échauffe  peu  et  aug- 
mente à peine  de  volume.  Des  calcaires  renfermant  10  à 50  pour 
100  d’argile  donnent  par  la  calcination  des  chaux  hydrauliques. 
Celles-ci  font  prise  sous  l’eau,  c’est-à-dire  qu’elles  s’y  solidifient 
au  bout  de  quelques  jours  et  acquièrent  peu  à peu  une  grande 
dureté.  Cette  curieuse  propriété  motive  leur  emploi  dans  les  con- 
structions hydrauliques.  De  telles  chaux  sont  jaunes  : en  s’étei- 
gnant, elles  s’échauffent  peu  et  n’augmentent  guère  de  volume.  51é- 
langées  avec  du  sable,  elles  donnent  des  mortiers  hydrauliques  qui 
durcissent  sous  l’eau.  On  peut  aussi  préparer  des  mortiers  possé- 
dant cette  dernière  propriété  en  mélangeant  de  la  chaux  avec  des 
matières  argileuses  cuites,  telles  que  tuiles,  poteries,  briques  pi- 
lées. Certaines  roches  argileuses,  dénaturé  volcanique,  comme  les 
pouzzolanes,  qui  abondent  près  du  Vésuve,  donnent  une  chaux 
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liydrflulicjue  excGlIeiite,  lorscju  ou  les  npiélange  avec  de  la  chaux 
grasse. 

On  nomme  ciment  une  variété  de  chaux  qui  résulte  de  la  calcina- 
tion de  calcaires  renfermant  de  40  à 50  pour  100  d’argile.  Mélangé 
avec  de  l’eau,  le  ciment  se  prend,  comme  le  plâtre,  "au  bout  de 
quelques  instants  en  une  masse  solide.  Vicat  a fait  voir  qu’on  pou- 
vait se  procurer  artificiellement  diverses  variétés  de  chaux  hydrau- 
liques et  de  ciment,  en  cuisant  convenablement  du  carbonate  de 
chaux  (ci aie  de  Meudon)  avec  des  proportions  variables  d’argile. 
Dapiès  lui,  les  mortiers  aériens  se  prennent,  par  la  raison  que  la 
chaux  grasse  attire  peu  à peu  1 acide  carbonique  de  l’air,  formant 
un  carbonate  qui  durcit  et  contracte  une  grande  adhérence  avec  les 
grains  de  sable  mélangés.  Le  durcissement  des  chaux  et  mortiers 
hydrauliques  serait  du  à une  autre  cause  t l’argile  qu’ils  renferment 
à 1 état  anhydie  tend,  d après  Vicat,  a s hyclrater  et  à former  avec 
la  chaux  un  silicate  double  d alumine  et  de  chaux,  ou  un  silicate 
et  un  aluminate  calciques,  composés  insolubles  qui  prennent  une 
grande  cohérence  au  contact  de  l’eau. 

CHLORURE  DE  CALCIUM. 

CaCl* 

On  le  prépare  en  dissolvant  le  marbre  blanc  ou  la  craie  dans  l’a- 
cide chlorhydrique.  Convenablement  concentrée,  cette  solution 
laisse  déposer  de  gros  prismes  à 6 pans  qui  renferment  6 molécules 
d’eau  de  cristallisation.  Ils  sont  très-déliquescents  et  se  dissolvent 
dans  leau,  en  produisant  un  abaissement  de  température. 

Expérience.  Je  mélange  rapidement  ces  cristaux  avec  leur  poids 
de  neige  ou  de  glace  pilée;  en  plongeant  un  thermomètre  dans  ce 
mélange,  je  constate  un  abaissement  notable  de  la  température, 
qui  peut  aller  jusqu’à  — 45“. 

Chauffés,  ces  cristaux  fondent  dans  leur  eau  ; ils  en  perdent 
4 molécules  à 200“  et  le  reste  au-dessous  du  rouge,  en  même  temps 
que  la  masse  sèche  subit  la  fusion  ignée.  Par  le  refroidissement, 
le  chlorure  de  calcium  fondu  se  prend  en  une  masse  blanche  cris- 
talline. C’est  sous  cette  forme  qu’on  l’emploie  ordinairement  pour 
dessécher  les  gaz. 

Le  chlorure  de  calcium  se  dissout  aisément  dans  l’alcool. 
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AZOTATE  DE  CALCIUM. 

(AzO^y^Ca  + 41FO 

Ce  sel  se  forme  naturellemenl  dans  le  voisinage  de  nos  demeu- 
res, dans  le  sol  de  nos  caves,  dans  les  murs  humides.  11  est  contenu 
dans  ce  qu’on  nomme  les  matériaux  salpêtrés.  Il  existe  en  dissolu- 
tion dans  certaines  eaux  de  source  et  de  puits.  On  l’obtient  en  sa- 
turant le  carbonate  de  chaux  par  l’acide  azotique.  Il  est  très-soluble 
dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  11  cristallise,  mais  difllcilement,  en  pris- 
mes çlinorhombiqiies,  à 6 pans,  déliquescents,  renfermant  4 mo- 
lécules d’eau  de  cristallisation. 

CARBONATE  DE  CALCIUM. 

(CAREONATE  DE  CHAUX.) 

CO^'Ga  = CaO.CO® 

On  le  rencontre  dans  la  nature  en  grande  abondance  et  sous  dif- 
férentes formes,  A l’état  cristallisé,  il  constitue  le  spath  d’Islande 
et  l’aragonite  ; le  premier  cristallise  en  rhomboèdres  incolores, 
transparents,  fortement  biréfringents;  le  second  en  prismes  droits 
à base  rectangle. 

Le  marbre,  les  différents  calcaires,  la  craie,  constiluent  d’autres 
variétés  de  carbonate  de  chaux  naturel.  L’eau  pure  ne  dissout  que 
de  faibles  traces  de  ce  sel  ; l’eau  chargée  d’acide  carbonique  en 
prend  une  plus  grande  quantité,  en  le  convertissant  en  bicarbonate. 
C’est  dans  cet  état  qu’il  est  contenu  dans  les  eaux  telluriques 
(page  78). 

On  peut  préparer  le  carbonate  de  calcium  par  double  décompo- 
sition, en  ajoutant  une  solution  de  carbonate  de  sodium  à une 
solution  de  chlorure  de  calcium. 

Chauffé  au  rouge  vif,  il  se  décompose  complètement  en  chaux 
et  anhydride  carbonique. 

SULFATE  DE  CALCIUM. 

(SLLI'ATE  DE  CHAUX.) 

SO^Ca 

On  rencontre  ce  sel  sous  deux  états  dans  la  nature.  Anhydre,  il 
constitue  l’anhydrite  des  minéralogistes.  Combiné  avec  2 molécules 
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son  eaii^fl  ^ - rot  état,  le  sulfate  de  chaux  est  apte  à reprendre 
son  eau  de  cristallisation. 

, l'eau  du  plàtreen  poudre,  de  manière 

de  nTi„  r'^tre,  que  je  verse  dans  un  moule.  Au  bout 

q ques  minutes,  le  tout  s’est  épaissi  de  manière  à former  une 
^»*^^^rte  qui  remplit  exactement  toute  la  cavité  du  moule. 

forme’^'î'^f  n-*’  P^rl'cules  du  sulfate  de  calcium  ont  pris  la 
orme  cristalline  et  ont  éprouvé  une  augmentation  de  volume. 

constructZr"'’'"  <iu  plâtre  dans  les 

ri’lf  r”^"n®  P®“  ‘'ans  l’eau.  1,000  parties 

en  dL*!,?"  'iTfi/"  un  peu  pins  de  2 parties;  à 5, V,  elles 

en  dissolvent  2,64  parties  ; à 20»,  2,05  parties. 


llïI’OCIILOHITE  DE  CALCIUM. 

CPO*Ca  = CaO.CPO 


Ce  sel  existe  dans  un  produit  très-employé  dans  les  arts  sous  le 
noin  de  chlorure  de  chaux,  et  qu’on  obtient  en  exposant  la  chaux 
len  hydratée  a l’action  du  chlore  ; c’est  un  mélange  de  chlorure 

de  calcium>etd’hypochlorite  calcique: 


4C1  + 2CaO  = CcaCl- 

Clilorure 
de  calcium. 


+ 


ClWa 

Iiypociilorite 
de  calcium. 


Pour  execuler  celle  opération  dans  les  arts,  on  faitpas.ser  un  cou- 
rant de  chlore  sur  de  la  chaux  éteinte,  en  couches  minces,  sur  les 
ableUes  disposées  le  long  des  murs  d’une  chamhreen  maçonnerie 
Le  chlore  est  préparé  dans  des  tourilles  en  grés  A,  chauffées 

19 


au 


• Fig.  101. 

Le  clilorure  de  diaux  est  un  agent  décolorant  très-énergique;  il 
doit  celle  propriété  à l’hypochlorite  de  calcium  qu’il  renferme  et 
qui  se  décompose  sous  rinfluence  des  acides. 

Expérience.  Je  verse  de  l’acide  chlorhydrique  dans  une  solution 
de  chlorure  de  chaux  : immédiatement  du  chlore  se  dégage  avec 
effervescence.  • 

Voici  comment  on  peut  concevoir  cette  réaction  : 

L’acide  chlorhydrique  commence  par  former  de  l’acide  hypochlo- 
reux avec  l’hypochlorite  : 

211C1  4-  CN-)-'Ca  = CaCP  -f-  2C10II 

II\ pocliloi  ilc  Cliloriirc  Aciilü 

calcique.  de  calcium.  liyiiocliloreux. 
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bain-marie,  lavé  dans  des  bonbonnes D,  puis  conduit  dans  la  partie 
supérieure  de  la  chambre  par  le  tube  G.  Pour  assurer  la  conser- 
vation du  chlorure  de  chaux,  on  y laisse  toujours  un  excès  de 
chaux. 


Dans  la  seconde  phase  de  la  réaction,  l’acide  hypochloreux,  mis 
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en  liberté,  en  réagissant  sur  le  clilorure  de  calcium,  forme  de  la 
chaux  et  du  chlore  : 

CaCl2  + '^UUII  — Tnllalia  i 201^ 


2C101I 

Acide 

hypocliloreux. 


CaO^IP  + 
llydiale 
de  calcium. 


L’iiyclrale  de  calcium  est  saturé  par  un  excès  d’acide  clilorliy- 
drique,  de  manière  à reconstituer  du  chlorure  de  calcium.  Ce  sel 
est  donc  sans  cesse  décomposé  etreformé^e  nouveau. 

a décomposition  du  chlorure  de  chaux  s’accomplit  sous  l'in- 
uencedes  acidepes  moins  énergiques,  tels  que  l’acide  carbonique, 
hoisqu  on  fait  bouillir  une  solution  de  chlorure  de  chaux,  l’iiypo- 
chlorite  qu  elle  renferme  se  converlit  en  chlorate  et  en  chlorure 


3CI*02Ca 

Hypoclilorile 
de  calcium. 


(CI0’’)2Ca  + 2CaCl2 

Chlorate  Chlorure 

de  calcium.  de  calcium. 


Caracu-ros  des  sels  de  ealcian..  - Ils  no  se  précipitent  ni 
par  1 hydrogéné  sulfuré,  ni  par  le  sulfure  d’ammonium.  Le  carbo- 
nate sodique  y forme  un  précipité  blanc  gèlalineux.  L’acide  sulfu- 
1 iqiie  et  les  sulfates  solubles  y font  naître unprécipité,  si  les  liqueurs 
sont  concentrées  ou  moyennement  étendues.  L’acide  oxalique  ou 
mieux  1 oxa  ale  d’ammonium,  produit  dans  les  solutions  calciques, 
meme  les  plus  elendues,  un  précipité  blanc  d’oxalate  calcique! 


MAGNÉSIUM 

Mg  = 24 

£rpériCTce.  Voici  un  faisceau  de  fils  métalliques  d’un  blanc  Gri- 
sâtre, peu  brillants,  légers.  Je  chaulfe  un  des  bouts  danslanamme 
d une  lampe  a alcool,  et,  dès  qu’il  est  incandescent,  je  ploiioe  les  G 
dans  un  flacon  d’oxygène.  Ils  brident  avec  un  éciat  hicomparab'è 
lue  1 ail  ne  sujiporle  pas  : en  même  temps,  le  llacon  se lemnlitote 
umee,  qui  se  condense  en  une  poussière  blanche,  produit  de  la 
combustion.  Celte  imussiére  est  la  inaguésie,  et  le  métal  qui  l’a 
oiiiiee  est  le  inagiiesium.  Il  a été  découvert  par  M.  Bussy.  M f^at- 

uessen  1 a obtenu  en  décomposant  le  chlorure  de  niagiiéshim 
londu  par  le  courant  de  la  pile.  "„uesium 

_ Pour  préparer  le  magnésium  en  quantité  no- 
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table,  MM.  Deville  et  Caron  recommandent  de  chauffer  au  rouge, 
dans  un  creuset  couvert,  un  mélange  de  600  grammes  de  chlorure 
de  magnésium,  de  100  grammes  de  chlorure  de  sodium,  de  100 
grammes  de  fluorure  de  calcium  et  de  100  grammes  de  sodium 
coupé  en  petits  morceaux.  Le  chlorure  de  magnésium  est  réduit  par 
le  sodium,  et  le  magnésium  se  rassemble  en  globules,  au  milieu  de 
la  masse  fondue,  qu’on  a soin  d’agiter  avec  une  baguette  defer.  Ces 
globules,  incrustés  après  le  refroidissement  dans  la  scorie,  sont 
rassemblés  et  introduits  dans  une  nacelle  de  charbon,  qu’on  chauffe 
au  rouge  vif  dans  un  courant  d’hydrogène.  Le  magnésium  se  vola- 
t lise  et  se  condense  plus  loin.  On  le  fond  avec  un  flux  composé  de 
chlorure  de  magnésium,  de  chlorure  de  sodium  et  de  fluorure  de 
calcium.  Le  métal  se  rassemble  au  fond  du  creuset. 

Le  magnésium  possède  une  densité  de  1,74  à 1,75.  Il  fond  vers 
500“.  Il  décompose  l’eau  à froid,  mais  lentement. 

OXYDE  DE  MAGNÉSIUM  OU  MAGNÉSIE. 

Mi^O 

Ce  corps  s’obtient  en  calcinant  la  magnésie  blanche  ou  hydrocar- 
bonate de  magnésium.  C’est  une  poudre  blanche,  légère,  insipide, 
infusible.  Elle  ne  se  dissout  pas  dans  l’eau,  mais  s’y  combine  en  se 
transformant  en  hydrate  MgO-ll-  = Mg0,H-0.  Un  papier  de  tournesol 
rouge,  plongé  dans  cette  bouillie,  bleuit  lentement. 

L’hydrate  de  magnésium  se  précipite,  lorsqu’on  ajoute  une  solu- 
tion de  potasse  caustique  à la  solution  d’un  sel  de  magnésium. 

La  magnésie  calcinée  est  fréquemment  employée  en  médecine. 

CHLORURE  DE  MAGNÉSIUM. 

MgCl- 


On  le  connaît  à l’état  anhydre  et  à l’état  cristallisé.  Pour  préparer 
le  chlorure  de  magnésium  anhydre,  on  dissout  le  carbonate  dans 
l’acide  chlorliydrique,  on  ajoute  à la  solution  du  chlorhydrate  d’am- 
moniaque et  l’on  évapore  à siccité.  On  obtient  ainsi  un  chlorure 
double  de  magnésium  et  d’ammonium,  qu’on  peut  dessécher  par- 
faitement. On  introduit  la  masse  sèche  dans  un  creuset  de  terre, 
et  l’on  chauffe  : le  chlorure  d’ammonium  se  volatilise  et  le  chlo- 
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nire  de  magnésium  reste  cà  l’état  fondu,  et  se  prend  par  le  refroidis- 
sement en  une  masse  nacrée  et  incolore. 

11  est  très-soluble  dans  l’eau.  Une  solution  de  carbonate  de  ma- 
gnésium dans  l'acide  chlorhydrique,  convenablement  concentrée, 
laisse  déposer  des  cristaux  prismatiques  déliquescents,  qui  renfer- 
ment G molécules  d’eau  de  cristallisation.  On  ne  saurait  ni  dessé- 
cher ces  cristaux,  ni  même  évaporer  à siccilé  la  solution  qui  les  a 
laissés  déposer,  sans  décomposer  le  chlorure  par  l’action  de  l’eau; 
le  chlorure  de  magnésium  se  convertit,  en  effet,  dans  ces  circon- 
stances, en  acide  chlorhydrique  et  en  magnésie. 

MgCP-hlUO=2HCl+MgO 

CARBONATE  DE  MAGNÉSIUM. 

(carbonate  de  magnésie.) 

CO’jïg 

On  trouve  dans  la  nature  du  carbonate  anhydre  CO^Mg  (giober- 
tite),  qui  cristallise  en  rhomboèdres,  très-voisins  de  ceux  de  la  chaux 
carbonatée.  On  rencontre  aussi  des  amas  considérables  d’un  car- 
bonate double  magnésien  et  calcaire,  qu’on  désigne  sous  le  nom 
de  dolomie. 

Lorsqu’on  précipite  une  solution  bouillante  de  sulfate  de  magné- 
sium par  un  excès  de  carbonate  sodique,  il  se  dégage  du  gaz  carbo- 
nique, et  il  se  forme  un  précipité  qui  renferme  à la  fois  du  carbonate 
et  de  l’hydrate  de  magnésium  (hydrocarbonate  de  magnésium). 

Séché,  ce  précipité  constitue  la  magnésie  blanche  des  pharmacies. 

SULFATE  DE  MAGNÉSIUM. 

so‘iig  -i-  7Hm 

Ce  sel  existe  en  dissolution  dans  l’eau  de  la  mer  et  dans  certaines 
eaux  minérales  purgatives,  comme  celles  de  Sedlitz,  en  Bohème,  et 
d’Epsom,  en  Angleterre.  De  là  le  nom  de  sel  de  Sedlitz  ou  sel  d’Ep- 
som  qu’on  donnait  autrefois  à ce  sel. 

A Stassfurth,  on  le  rencontre  cristallisé  avec  une  molécule  d’eau 
(kiesérite)  et  mélangé  avec  du  sulfate  anhydre. 

11  se  dépose  des  eaux  mères  des  marais  salants,  lorsqu’elles  s’é- 
vaporent à la  température  de  l’été.  (Balard.) 
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Lorsqu’il  se  sépare  à la  température  ordinaire  de  sa  solution 
aqueuse,  moyennement  concentrée  à chaud,  il  cristallise  en  pris- 
mes orthorhombiques,  incolores,  transparents.  A 0%  il  se  dépose 
avec  12  molécules  d’eau  ; à 30“,  avec  6 molécules. 

Sa  saveur  est  désagréable,  à la  fois  salée  et  amère.  Lorsqu’on 
chauffe  le  sulfate  de  magnésium  cristallisé  avec?  molécules  d’eau,  il 
fond  d’abord  dans  son  eau,  et  en  perd  ensuite  6 molécules.  A 152% 
il  en  relient  encore  une  molécule,  qu’il  ne  perd  qu’à  210°. 

Il  est  très-soluble  dans  l’eau.  100  parties  d’eau  à 0“  dissolvent 
25,76  parties  de  sulfate  anhydre,  et,  pour  chaque  degré  de  tempé- 
rature, 0,47816  en  plus.  (Gay-Lussac.) 

Le  sulfate  de  magnésium  forme  avec  le  sulfate  de  potassium  un 
sulfate  double. 

S0Mv%S0%Mg  + 6H-^O 

Caractères  des  sels  magnésiens.  — Ils  ne  précipitent  ni 
par  l’hydrogène  sulfuré,  ni  par  le  sulfure  d’ammonium.  Le  carbo- 
nate de  sodium  y fait  naître  un  précipité  blanc  floconneux.  La  po- 
tasse et  l’ammoniaque  y forment  un  précipité  blanc.  L’ammoniaque 
ne  les  précipite  pas  d’une  liqueur  acide  ou  additionnée  de  sels  am- 
moniacaux. Le  phosphate  sodique,  additionné  d’ammoniaque,  y 
forme  un  précipité  grenu  de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 

ALUMINIUM 

Al  = 27 

Voici  un  métal  qui  est  resté  longtemps  à l’état  de  curiosité  chi- 
mique, et  qui  est  devenu  usuel  depuis  quelques  années.  Il  a été  dé- 
couvert, en  1827,  par  M.  Wœliler.  M.  II.  Sainte-Claire  Deville  a réussi, 
en  1834,  à le  préparer  en  grand.  On  l’obtient  en  décomposant,  par 
le  sodium,  le  chlorure  double  d’aluminium  et  de  sodium  ; 

AUCl%2NaCl  H-  oNa^  — 8NaCl  -}-  AU- 

Dans  l’industrie,  on  exécute  cette  opération  dans  un  four  à ré- 
verbère, chauffé  au  rouge  vif  et  dans  lequel  on  i)rojetle  un  mé- 
lange de  sodium,  de  chlorure  double  d’aluminium  et  de  sodium,  et 
de  cnjolilhe.  Ce  dernier  corps  sert  de  fondant.  C’est  un  Iluorure 
double  d’aluminium  et  de  sodium  qu’on  trouve  au  Groëuland. 

L’aluminium  est  un  métal  blanc  dont  la  surface  polie  présente 
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une  teinte  légèrement  bleuâtre.  II  est  ductile,  malléable,  très-so- 
nore, bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité.  Il  est  aussi  lé- 
ger que  le  verre  et  la  porcelaine,  sa  densité  ne  dépassant  pas  2,56. 

L’alurainium  est  inaltérable  à l’air,  même  humide.  Cliauffé  en 
leuilles  minces,  dans  un  courant  d’oxygène,  il  brûle  et  se  convertit 
en  alumine.  Les  acides  azotique  et  sulfurique  l’attaquent  difficile- 
ment L’acide  chlorhydrique  le  dissout  rapidement  avec  dégagement 
d hydrogéné.  Il  est  attaqué  de  même  par  les  solutions  bouillantes 
de  potasse  et  de  soude  ; il  se  dégage  de  l’hydrogène  et  il  se  forme 
des  aliumnates. 


OXYDE  D’ALUMINIUM  OU  ALUMINE. 

Al-0=‘ 

Le  corindon,  pierre  précieuse,  très-dure,  est  formé  par  de  l’alu- 
mine anhydre.  On  le  nomme  ndns  oriental  lorsqu’il  est  coloré  en 
rouge,  saphir  lorsqu’il  présente  une  coloration  bleue,  topaze  orien- 
tale lorsqu  il  offre  une  teinte  jaune.  Uémeri  est  une  sorte  decorin- 

d^fer^'^^”^’  quantité  d’oxyde 

Loibqu  on  ajoute  du  carbonate  d’ammoniaque  à une  solution  d’a- 
un,  il  se  dégage  du  gaz  carbonique  et  il  se  forme  un  précipité  gé- 
latineux qui  est  de  l’alumine  hydratée. 

Ceprécipité  se  dissout  aisément  dans  la  potasse  caustique.  Chauffé, 
H perd  de  1 eau  et  se  convertit  en  alumine  sèche.  Celle-ci  est  indé- 
composable par  la  chaleur.  Elle  ne  fond  que  dans  lafiamme  du  cha- 
lumeau a gaz  hydrogène  et  oxygène.  En  fondant  au  chalumeau  oxliy- 
riqiie  de  1 emeraude  de  Limoges,  avec  diverses  substances,  telles 
que  le  sable,  le  kaolin,  le  talc,  la  chapx  ajoutés  comme  fondants, 

. audin  est  parvenu  a fabriquer  des  pierres  fines,  inattaquables 
a la  lime  et  au  moins  aussi  dures  que  le  cristal  déroché 
L’alumme  est  irréductible  par  le  charbon  aux  plus  hautes  tem- 
pératures ; elle  ne  se  réduit  que  par  l’action  f,ombiiiée  du  charbon 
et  du  chlore  : il  se  forme  alors  du  chlorure  d’aluminium. 


CHLORURE  D’ALUMINIUM. 
Al^Clf 

Lorsqu’on  dirige  un  courant  de  chlore 


sur  un  mélange  incandes- 
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cent  d’alumine  et  de  charbon  ; il  se  forme  du  chlorure  d’aluminium 
et  de  l’oxyde  de  carbone  (Oersted). 


A12J5  + 5C  + 06  = SCO  + Al^Cie 


Le  chlorure  d’aluminium  ainsi  formé  est  une  substance  cristalline 
blanche,  quelquefois  légèrement  colorée  en  jaune,  fusible,  et  se  vo- 
latilisant à une  température  peu  supérieure  à 100°.  Exposé  au  con- 
tact de  l’air,  il  répand  des  fumées  blanches  et  attire  l’humidité.  Il 
se  dissout  dans  l’eau  avec  dégagement  de  chaleur. 

On  obtient  une  solution  de  chlorure  d’aluminium  en  dissolvant 
l’alumine  en  gelée  dans  l’acide  chlorhydrique.  Évaporée,  cette  so- 
lution se  décompose  à un  certain  degré  de  concentration  ; elle  dé- 
gage de  l’acide  chlorhydrique  et  laisse  de  l'alumine. 

Le  chlorure  d’aluminium  se  combine  facilement  avec  le  chlo- 
rure de  sodium  pour  former  un  chlorure  double,  Al-Cl6,2NaGl  fu- 
sible vers  200“. 


On  le  prépare  dans  les  arts  en  chauffant  avec  l’acide  sulfurique  des 
argiles  non  ferrugineuses.  Il  cristallise,  mais  difficilement,  en  aiguil- 
les et  en  lames  minces  et  nacrées.  Dans  cet  état,  il  renferme  18  mo- 
lécules d’eau  de  cristallisation.  Il  se  dissout  dans  2 parties  d’eau 
froide.  Chauffé  il  perd  d’abord  son  eau,  puis  à une  température  plus 
élevée,  de  l’acide  sulfurique  anhydre  et  laisse  un  résidu  d’alumine. 


On  voit  que  le  sulfate  d’aluminium  représente  3 molécules  d’acide 
sulfurique  dans  lesquelles  les  6 atomes  d’hydrogène  seraient  rem- 
placés par  AF  hexatomique. 


S0HI2  -h  KW  = 5IF0  -h  (AF)vi 
SOHl-»  SO^  ) 

SULFATE  DOUBIE  D’ALUMINIUM  ET  DE  POTASSIUM  OU  ALUN. 

(SOq*Al-,SOMv*  + 2411*0 

Expérience.  Qu’on  verse  dans  une  solution  concentrée  do  sulfate 
de  potassium,  une  solution  concentrée  de  sulfate  d’aluminium  ; en 


SULFATE  D’ALUMINIUM. 
(SOh^^AP  -f-  18H'0 


(S0^)“AP  =:  3S03  + AF05 


SOHF 


SULFATE  DOUBLE  D’ALUMINIUM  ET  DE  POTASSIUM.  3i1 

agitant  le  liquide  avec  une  baguette,  on  voit  se  former  aussitôt  un 
dépôt  cristallin  qui  est  de  l’alun,  combinaison  des  deux  sulfates. 

Ce  sel  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  mais  il  se  dissout  abon- 
damment dans  1 eau  bouillante  qui  le  laisse  déposer  par  le  refroi- 
dissement en  octaèdres  volumineux  et  transparents.  Chauffés,  ces 
cristaux  fondent  dans  leur  eau  de  cristallisation  (24  molécules).  En 
la  perdant,  la  masse  fondue  se  boursoufle  beaucoup.-  On  peut  ob- 
tenir 1 alun  cristallisé  en  cubes.  C’est  sous  cette  forme  qu’on  le  pré- 
pare dans  le  voisinage  de  Civita-Vecchia  en  exploitant  un  minéral 
qui  renferme  les  éléments  de  l’alun,  avec  un  grand  excès  d’alumine, 
et  qui  est  connu  sous  le  nom  à.' alunite.  Cet  alun  cubique  porte  le 
nom  à! alun  de  Rome. 

On  peut  l’obtenir,  dans  les  laboratoires,  en  ajoutant  à une  solu- 
tion chaude  d alun  ordinaire  une  petite  quantité  de  carbonate  de 
potasse,  de  manière  que  le  précipité,  d’abord  formé,  se  dissolve  de 
nouveau  par  1 agitation.  En  se  refroidissant  la  liqueur  laisse  dépo- 
ser des  cristaux  cubiques  ordinairement  opaques.  Ceux-ci  se  forment 
sous  l’influence  d’une  très-petite  quantité  de  sulfate  basique  (sulfate 
d aluminium  combiné  avec  un  excès  d’alumine)  que  la  liqueur  ren- 
ferme, et  qui  passe  peut-être  dans  les  cristaux.  A cette  légère  dif- 
férence prés,  1 alun  octaédrique  et  l’alun  cubique  possèdent  la  même 
composition.  Celle-ci  est  exprimée  par  la  formule. 

(S0^)5A1%S0^K-  -h  24IPO 

On  obtient  un  alun  ammoniacal  en  ajoutant  du  sulfate  d’ammo- 
nium à une  solution  de  sulfate  d’aluminium.  Cet  alun  possède 
une  constitution  analogue  à celle  de  l’alun  ordinaire,  et  est  isomor- 
phe avec  lui.  Il  renferme  : 

(S04)ôAl2  + S0^(AzIH)2  -f-  24H-0 

Fortement  calciné,  il  laisse  un  résidu  d’alumine  pure. 

On  connaît  d’autres  aluns,  dans  lesquels  les  sesquioxydes  de  fer,  de 
manganèse,  de  chrome,  jouent  le  rôle  de  l’alumine  dans  la  formation 
û' aluns  isomorphes.  (Mitscherlich.)  Enréagissant  sur  l’acide  sulfuri- 
que, ces  sesquioxydes  forment  des  sulfates  analogues  au  sulfate  d'alu- 
minium et  dont  la  composition  est  exprimée  parla  formule  R-0^,5S0^ 

= (S0'‘)5R2.  Ils  forment  avec  les  sulfates  SOhM^  des  aluns  qui  cris- 
tallisent tous  en  octaèdres  réguliers  et  qui  peuvent  se  mêler  dans 
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un  seul  et  même  cristal  sans  que  la  forme  de  celui-ci  soit  altérée 
par  l’effet  d’un  tel  mélange. 

Voici  la  nomenclature  et  la  composition  de  quelques-uns  de  ces 
importants  composés  : 

Alun  de  manganèse.  (SO‘)’Mn*,SO*lv*  24II''0 

Alun  de  fer (SOq=*Fe%SO*K*  -h  24H-0 

Alun  de  chrome.  . . (SOq’Cr*,SO*K*  -+-  24IPO 

On  voit  que  tous  ces  sulfates  doubles  possèdent  une  composition 
atomique  semblable  à celle  de  l’alun  ordinaire. 


Les  composés  aluminiqiies  sont  très-répandus  dans  la  nature.  Le 
feldspath  orlhose  est  un  silicate  double  d’aluminium  et  de  potassium. 
Ce  dernier  métal  est  remplacé  par  le  sodium  dans  l’albile,  par  le 
calcium  dans  la  labradorite. 

11  existe  un  grand  nombre  d’autres  minéraux  qui  renferment  du 
silicate  d’aluminium  combiné  à des  silicates  alcalins  ou  terreux.  Tels 
sont  le  grenat,  l’idocrase,le  mica,  etc.  Les  zéolilhes  sont  des  silicates 
d’aluminium  renfermant  de  l’eau  de  cristallisation. 

L’argile  est  un  silicate  d’aluminium  hydraté.  Elle  résulte  de  la 
désagrégation  du  feldspath  par  l’action  de  l’eau  et  de  Tair,  le  silicate 
alcalin  étant  dissous  et  éliminé  peu  à peu.  L’argile  la  plus  pure  se 
nomme  kaolin  ou  terre  à porcelaine.  Dans  le  kaolin,  Tacidesilicique, 
l’alumine  et  l’eau  sont  combinés  dans  les  proportions  indiquées  par 
la  formule  2Si02,A1^05,21T-0. 

Parmi  les  argiles,  on  distingue  les  argiles  plastiques,  qui  forment 
avec  l’eau  une  pâte  liante  et  cjui  acquièrent  par  la  cuisson  une 
grande  dureté,  sans  fondre  : elles  servent  à la  fabrication  des  pote- 
ries, des  briques  réfractaires,  des  creusets.  Les  terres  à foulon  sont 
des  argiles  qui  forment  avec  l’eau  une  pâle  peu  liante  et  qu’on  em- 
ploie pour  le  dégraissage  et  le  foulage  des  draps. 

Les  marnes  sont  des  mélanges  intimes  d’argile  et  de  craie,  em- 
ployés en  agriculture. 

JPotcrîes.  — L’argile  est  la  base  de  toutes  les  poteries.  On  y 
ajoute  généralement  une  matière  étrangère,  telle  que  le  sable,  le 
feldspath,  le  quartz  pulvérisé,  etc.,  qui  diminue  à la  fois  la  plasti- 
cité de  l’argile  et  le  retrait  qu’elle  éprouve  par  la  cuisson.  On  divise 
les  poteries  en  poteries  demi-vitriliées,  telles  que  les  porcelaines  et 
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les  grés,  et  en  poteries  à pâte  poreuse,  telles  que  les  faïences,  tes 
poteries  connnunes  et  les  terres  cuites. 

Porcelaines.  Elles  sont  fabriquées  avec  le  kaolin,  auquel  on  ajoute 
du  sable,  qui  en  diminue  le  retrait,  et  du  feldspath,  qui  lui  fait 
éprouver  un  commencement  de  fusion  et  rend  la  masse  translucide. 
Ces  matières,  finement  pulvérisées  et  mélangées  avec  de  l’eau,  sont 
converties  en  une  pâte  que  l’on  malaxe  longtemps  pour  la  rendre 
homogène,  Les  pièces  façonnées  avec  cette  pâte  sont  soumises  à 
une  première  cuisson,  qui  leur  donne  une  certaine  cohérence.  La 
porcelaine  dégourdie  et  poreuse  que  l’on  obtient  ainsi  doit  être  en- 
duite d’un  vernis  ou  couverte  qui  doit  fondre  et  s’étaler  à la  sur- 
face. Ce  vernis  est  formé  par  la  pegmatite,  mélange  de  quartz  et  de 
kaolin  qu’on  réduit  en  poudre  impalpable.  Celle-ci  étant  délayée  dans 
1 eau,  les  pièces  sont  plongées  dans  cette  bouillie.  Elles  sont  alors 
prêtes  à subir  une  seconde  cuisson,  dans  des  fours  où  la  tempéra- 
ture est  assez  élevée  pour  fondre  la  couverte  et  faire  éprouver  à la 
pâte  un  commencement  de  vitrification. 

Grès  cérames.  On  les  fabrique  avec  le*s  matériaux  employés  pour 
la  porcelaine,  mais  moins  purs;  aussi  sont-ils  légèrement  colorés. 
On  les  cuit  à une  haute  température,  et  on  les  recouvre  d’un  vernis 
en  jetant  dans  le  four,  sur  les  objets  incandescents,  du  sel  marin 
humide  ; il  se  dégage  de  l’acide  chlorhydrique,  et  il  se  forme  un 
silicate  double  d’aluminium  et  de  sodium  qui  fond  et  s’étale  à la 
surface. 

F aïences.  Elles  sont  fabriquées  avec  de  l’argile  plastique  mêlée  de 
quartz  réduit  en  poudre  impalpable. 

Les  pièces  façonnées  avec  cette  pâte  sont  soumises  à une  première 
cuisson,  puis  recouvertes  d’un  vernis  fusible,  formé  de  cfuartz,  de 
carbonate  de  potasse  et  d’oxyde  de  plomb.  Par  une  seconde  cuisscm, 
la  pièce  se  recouvre  d’une  couche  vitreuse  et  imperméable,  de  sili- 
cate double  de  potassium'  et  de  plomb.  Ce  vernis  est  transparent. 
Pour  les  faïences  communes,  il  convient  de  le  rendre  opaque  en  y 
ajoutant  de  l’oxyde  d’étain.  C’est  un  véritable  émail. 

Les  poteries  communes  qui  servent  aux  usages  culinaires  sont 
faites  avec  de  l’argile  ferrugineuse,  mêlée  de  sable  et  de  marne. 
Leur  couverte  est  formée  par  un  silicate  double  d’aluminium  et  de 
plomb. 
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Élat  luittirel  et  métallurgie.  — Le  fer  est  le  plus  important 
de  tous  les  métaux.  La  préparation  et  le  travail  en  sont  difficiles. 
Aussi  n’est-il  pas  le  premier  des  métaux  dont  l’homme  civilisé  ait 
fait  usage.  Chacun  sait  que  l’âge  de  bronze  a précédé  l’âge  de  fer.  Les 
premiers  hommes  qui  ont  employé  ce  métal  l’ont  extrait  peut-être 
de  ces  masses  qui  tombent  de  temps  en  temps  à la  surface  du  globe 
et  qu’on  connaît  sous  le  nom  de  météorites.  Leur  principal  élé- 
ment est  le  fer  métallique.  Il  y est  allié  au  nickel,  au  cobalt,  au 
chrome. 

On  emploie  le  fer  sous  trois  états  : à l’état  de  fer  doux,  de  fonte, 
d’acier.  Le  fer  doux  est  du  fer  presque  pur  ; la  fonte  est  une  com- 
binaison de  fer  avec  du  charbon  et  du  silicium  ; l’acier  renferme 
pareillement  du  charbon,  mais  en  moindre  proportion  que  la  fonte. 

Les  principaux  minerais  de  fer  sont  le  fer  magnétique  ou  pierre 
d’aimant  Fe^O-^,  le  fer  oligiste  et  l’hématite  rouge  Fe^O^,  le  fer  spa- 
thique  ou  carbonate  ferreux  CO^Fe.  Les  différents  hydrates  de  ses- 
quioxyde de  fer  (fer  oolithique,  hématite  brune,  etc.)  et  le  carbo- 
nate ferreux  mêlé  d’argile  (fer  limoneux),  plus  abondants  que  les 
précédents,  sont  moins  riches  et  moins  estimés. 

Tous  ces  minerais  sont  oxydés.  La  métallurgie  du  fer  consiste  à 
les  réduire  par  le  charbon,  et  à séparer  le  fer  réduit  de  la  gangue 
qui  est  ordinairement  siliceuse.  Deux  méthodes  sont  en  usage 
pour  arriver  à ce  but.  La  première  consiste  à chauffer  des  minerais 
riches,  avec  du  charbon  seulement  : une  partie  de  l’oxyde  de  fer  se 
combine  alors  avec  la  gangue  pour  former  une  scorie  très-fusible 
(silicate  double  d’alumine  et  de  fer).  C’est  la  méthode  catalane.  L’au- 
tre consiste  à mélanger  le  minerai  avec  dû  charbon  et  du  carbonate 
de  chaux  : la  gangue  se  combine  alors  avec  la  chaux  pour  former 
un  silicate  double  d'alumine  et  de  chaux  qui  ne  fond  qu’à  une  tem- 
pérature très-élevée.  Dans  ces  conditions,  le  fer  s’unit  à une  por- 
tion du  charbon  pour  former  de  la  fonte.  C’est  la  méthode  des  hauts 
fourneaux. 

1“  Méthode  catalane.  On  ne  peut  l’appliquer  avec  avantage  qu’à 
des  minerais  Irés-riches,  dans  des  pays  où  le  combustible  est  cher, 
comme  en  Espagne,  dans  les  Pyrénées,  en  Corse. 
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La  figure  102  représente  un  four  catalan.  C’est  un  four  à cuve  en 
maçonnerie  avec  un  creuset.  On  y place,  sur  une  couche  de  char- 
bon de  bois  bien  allumée,  deux  tas  juxtaposés  : l’un  de  charbon, 

du  côté  de  la  tuyère;  l’au- 
tre de  minerai,  du  côté  op- 
posé. Le  premier  est  double 
de  l’autre.  On  alimente  la 
combustion  par  le  vent  d’une 
soufllerie  D qui  arrive  au 
bord  du  creuset.  Le  gaz  car- 
bonique produit  de  ce  côté 
se  convertit,  dans  l’épaisseur 
du  foyer  de  charbon,  en  oxyde 
de  carbone,  qui  réduit  le  mi- 
nerai en  le  traversant,  et  re- 
passe lui-même  à l’état  de 
gaz  carbonique.  11  se  forme 
ainsi  du  fer  métallique.  En 
même  temps,  une  portion  de 
l’oxyde  ferrique,  réduit  à l’é- 
tat d’oxyde  ferreux,  se  com- 
bine avec  la  gangue  pour  for- 
mer un  silicate  double  alu- 
„ . mino-ferreux  qui  est  très- 

usible  et  qui  constitue  le  laitier.  Quant  au  fer  réduit,  il  se  rassem- 
ble dans  le  creuset  sous  forme  d’une  masse  spongieuse,  que  l’on 
agglutine  et  que  l’on  forge  sous  le  marteau. 

2 Méthode  des  hauts  fourneaux.  On  peut  y traiter  tous  les  mine- 
rais de  fer. 

Après  les  avoir  bocardés,  on  les  mêle  avec  du  calcaire  (castine)  et 
on  introduit  le  mélange  par  couches  alternatives  avec  du  charbon 
de  terre  dans  le  haut  fourneau. 

Le  haut  fourneau  offre  la  forme  de  deux  troncs  de  cône  superposés 
parleur  base.  II  est  fermé  à la  partie  inférieure  où  l’on  injecte  parles 
tuyères  l’air  destiné  à alimenter  la  combustion.  Il  est  ouvert  à son 
sommet  où  on  le  charge  continuellement,  à mesure  que  la  masse 
incandescente  s afiaisse  dans  le  fourneau,  et  que  la  masse  fondue  est 
extraite  au  dehors.  Celle-ci  se  rassemble  d’abord  dans  une  cavité 
placée  au  dessous  dupoint  où  ari  ive  le  vent  de  la  tuyère,  et  se  sépare 
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dans  ce  crevsei^  en  métal  qui  gagne  le  fond  et  en  laitier  qui  déborde  et 
coule  au  dehors.  Quand  le  creuset  est  rein})]!  de  fonte,  on  lait  couler 


fig.  103. 


celle-ci  dans  des  canaux  creusés  dans  du  sable,  sur  le  sol  de  l’usine* 
Dans  ces  sortes  de  moules,  elle  se  solidifie  sous  forme  de  masses  à 
section  demi-circulaire,  qui  portent  le  nom  de  gueuses. 

Les  réactions  qui  se  liassent  dans  le  haut  fourneau  présentent  un 
grand  intérêt.  A la  partie  inférieure  où  la  température  est  la  plus 
élevée,  il  se  produit  du  gaz  carbonique,  par  la  combustion  du  char- 
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bon  ; plus  haut,  dans  la  partie  évasée,  ce  gaz  est  réduit  par  le  char- 
bon incandescent,  en  oxyde  de  carbone;  plus  haut  encore,  dans  la 
partie  où  le  haut  fourneau  se  rétrécit  de  nouveau,  et  où  la  tem- 
pérature atteint  le  rouge  sombre,  le  gaz  oxyde  de  carbone  réduit 

1 oxyde  de  fer.  Il  se  forme  là  une  masse  spongieuse  de  fer  métal- 
lique. 

En  descendant,  ce  fer  s’unit  au  charbon  pour  former  la  fouie.  En 
meme  temps,  la  silice  de  la  gangue  se  combine  avec  la  chaux  pour 
lormer  un  silicate  qui  fond  et  qui  va  constituer  le  laitier.  Une  pe- 
tite quantité  de  l’acide  silicique  est  réduite  dans  la  partie  la  plus 
chaude  du  fourneau,  avec  formation  de  silicium  qui  passe  dans  la 
fonte. 

li'affinage  a pour  but  de  réduire  la  fonte  en  fer  doux.  Cette  opé- 
ration consiste  à enlever  à la  fonte  la  plus  grande  partie  de  son  char- 
bon. Pour  cela  on  la  fond  au  contact  de  l’air  : le  silicium,  une  partie 
du  charbon  et  même  une  petite  quantité  de  fer  s’oxydent  pour  for- 
mer un  silicate  basique  dont  l’excès  d’oxyde  finit  par  être  réduit  par 
le  charbon  de  la  fonte.  Celle-ci,  appauvrie  en  charbon  et  en  silicium, 
devient  moins  fusible  et  se  convertit  en  masses  spongieuses  de  fer- 
doux.  L’ouvi’ier  rassemble  ces  masses  et  les  porte  sous  le  marteau 
qui  en  expidme  les  scories.  Cet  affinage  se  fait  au  chai’bon  de  bois. 
Un  autre  procédé  consiste  à faire  l’affinage  à la  houille.  On  commence 
par  fondre  le  métal  au  feu  de  coke  dans  un  four  l'ectangulaii’e.  En 
injectant  de  l’air  à la  sui’face  de  la  fonte  et  dans  la  masse  du  coke- 
incandescent,  on  dépouille  la  fonte  brute  de  son  silicium  et  d’une 
portion  de- son  charbon.  Le  métal  ainsi  affiné  (fine-metal)  est  fondu 
ensuite  sur  la  sole  d’un  fourneau  à révei’bère,  sous  une  couche  de 
scories  feiTugineuses  et  de  battitures  de  fer.  L’oxygène  de  ces  ma- 
tières brûle  le  carbone  de  la  fonte.  Cette  dernière  opération  porte  le 
nom  de  puddlage. 

Préparation  du  fer  pur.  On  obtient  du  fer  pur  en  réduisant  l’oxyde 
ferrique  pur  par  l’hydrogène  à une  tempéi^ature  voisine  du  rouge, 
ou  encore  en  réduisant  du  chlorure  ferreux  anhydre,  placé  dans  un 
tube  de  porcelaine  incandescent,  par  un  courant  de  gaz  hydrogène. 
Celui-ci  se  porte  sur  le  chlore  pour  former  de  l’acide  chlorhydrique 
et  le  fer  reste  sous  forme  de  masse  grise,  spongieuse,  douée  de 
l’éclat  métallique  à l’endroit  où  elle  revêt  la  surface  de  la  porcelaine. 
(Peligot.) 

Propriétés  du  fer  doux.  — Le  fcr  forgé  en  barres  n’est  point 
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chimiquement  pur.  Il  renferme  une  très-petite  quantité  de  carbone, 
des  traces  de  silicium,  de  soufre,  de  phosphore  et  même  d’azote. 
Le  fer  doux  le  plus  pur  est  celui  qui  est  étiré  et  qui  forme  les  fils 
de  clavecin  ou  les  pointes  de  Paris. 

La  densité  du  fer  forgé  varie  de  7,4  à 7,9.  Ce  métal  est  trés-te- 
nace,  ductile  et  malléable.  Le  fer  réduit  en  feuilles  se  nomme  tôle. 
La  tôle  recouverte  d’une  couche  d’étain  constitue  le  fer-blanc.  On 
nomme  fer  galvanisé  le  fer  recouvert  d’une  couche  de  zinc. 

Le  fer  ne  fond  qu’aux  températures  les  plus  élevées  qu’on  puisse 
produire  dans  un  fourneau  à vent.  Ramolli  par  une  forte  chaleur 
rouge,  il  peut  se  souder  à lui-même,  propriété  très-importante 
pour  le  travail  de  ce  métal 

Le  fer  obéit  à faction  de  l’aimant  : il  est  magnétique;  mais  il 
n’est  pas  susceptible  comme  l’acier  de  s’aimanter,  c’est-à-dire  de 
devenir  aimant  lui-même. 

Il  se  conserve  sans  altération  dans  l’air  sec,  à la  température  or- 
dinaire. Au  rouge,  il  absorbe  l’oxygène  et  se  convertit  en  oxyde  noir 
de  fer  (oxyde  des  battitures). 

On  peut  obtenir  le  fer  sous  forme  d’une  poussière  noire  très-té- 
nue, en  réduisant  foxyde  ferrique  très-divisé  par  un  courant  d’hy- 
drogène, à une  température  aussi  basse  que  possible.  Dans  cet  état, 
le  fer  s’ennamme  à l’air,  à la  température  ordinaire  ; il  est  pyropho- 
rique. 

Le  fer  s’oxyde  rapidement  dans  l’air  humide  ; il  se  couvre  de 
rouille,  et  la  rouille  est  un  hydrate  ferrique.  On  admet  quel’oxyda- 
tion  du  fer  mouillé  par  l’eau  s’accomplit  d’abord  aux  dépens  de  l’oxy- 
gène dissous  dans  cette  eau,  et  qu’elle  continue  avec  plus  d’intensité 
dès  qu'une  légère  couche  d’hydrate  ferrique  s’est  déposée  sur  le 
métal.  Cet  hydrate  formant  avec  le  fer  lui-même  un  couple  voltaïque, 
il  en  résulte  que  l’eau  est  décomposée  : l’hydrogène  déplacé  par  le 
fer  s’unit  en  partie  à fazote  de  l’air  pour  former  de  l’ammoniaque. 
On  a observé,  en  effet,  que  la  rouille  renferme  toujours  une  petite 
quantité  d’ammoniaque. 

Le  1er  décompose  f eau  à la  température  rouge,  en  mettant  l’hy- 
drogène en  liberté  (page  75).  11  se  dissout  aisément  dans  l’acide 
chlorhydrique  avec  dégagement  d’un  gaz  hydrogène  impur  et  fé- 
tide. S’on  oxydation  par  l’acide  azotique  présente  des  phénomènes 
curieux. 

Expù'iences.  1°  Je  verse  de  l’acide  azotique  faible  sur  des  pointes 
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de  Paris  bien  brillantes  : le  métal  est  immédiatement  attaqué  et  so 
dissout  avec  un  dégagement  abondant  de  vapeurs  rouges. 

2“  D’un  autre  côté,  le  même  métal  n’est  pas  attaqué  par  l’acide 
azotique  très-concentré  (monohydraté).  Ce  liquide  jaune  surnage  les 
pointes  de  Paris,  et  c’est  à peine  si  je  vois  quelques  bulles  très- 
petites  se  dégager  de  la  surface  du  métal.  Je  décante  maintenant 
l’acide  concentré  et  je  le  remplace  par  l’acide  faible  qui  tout  à l’heure 
attaquait  si  vivement  le  métal  : il  ne  l’attaque  plus. 

En  séjournant  dans  l’acide  concentré,  le  fer  est  devenu  passif;  il 
s’est  recouvert  d’une  mince  couche  de  gaz  qui  protège  maintenant 
sa  surface.  Mais  il  suffit  que  je  le  touche  en  un  point  quelconque, 
avec  un  fil  de  cuivre,  que  je  plonge  rapidement  dans  la  liqueur, 
pour  que  faction  de  l’acide  sur  le  fer  se  manifeste  de  nouveau  et  à 
l’instant  même. 

Ces  phénomènes  singuliers  se  rattachent  à ce  qu’on  nomme  la 
passivité  du  fer. 

Fontes  et  aciers.  — Les  propriétés  et  l’aspect  de  la  fonte  va- 
rient avec  la  proportion  de  charbon  et  de  silicium  qu’elle  contient. 
Le  fer  ne  forme  point  avec  ces  corps  un  composé  défini.  Ils  semblent 
s’être  dissous  dans  la  fonte  tant  qu  elle  est  liquide.  Lorsque,  étant 
saturée  de  charbon,  elle  se  refroidit  brusquement,  elle  forme  des 
masses  dures  et  cassantes,  plus  blanches  que  le  fer,  et  qui  semblent 
homogènes.  C’est  la  fonte  blanche.  Soumise  à un  refroidissement 
lent,  elle  laisse  déposer,  à l’état  de  graphite  lamelleux,  une  portion 
notable  du  charbon  qu’elle  renferme.  Moins  homogène,  elle  est 
alors  douée  d’une  certaine  malléabilité.  C’est  la /’ojzfe  grise. 

Certaines  fontes  renferment  des  traces  de  soufre  et  de  phos- 
phore. Celles-ci  restent  blanches,  même  après  un  refroidissement 
très-lent.  D’autres  sont  lanielleuses  el  miroitantes:  elles  renferment 
du  manganèse  et  sont  très-riches  en  charbon. 

La  proportion  de  carbone  que  renferment  les  fontes  varie  entre 
2 et  5,  5.  p.  100.  L'acier  est  moins  carburé  : il  renferme  de  0,7  à 
2 p.  100  de  charbon.  Les  quantités  de  carbone  que  renferment  les 
aciers  et  même  les  fontes  sont  telles,  qu’il  est  difficile  de  supposer 
que  ces  produits  constituent  de  véritables  carbures  de  fer. 

On  peut  obtenir  de  l’acier  par  une  décarburation  partielle  de 
la  fonte.  C’est  la  fonte  manganésifère  qui  est  surtout  propre  à cet 
usage.  On  la  soumet  à un  affinage  partiel  en  la  maintenant  pendant 
quelques  heures  à l’état  liquide  sous  une  couche  de  scories  riches 
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en  oxyde  de  fer.  Une  partie  du  carbone  de  la  fonte  est  brûlée  par 
l’oxygène  de  cet  oxyde.  On  obtient  ainsi  Vacier  naturel. 

Le  fer  doux  peut  être  converti  en  acier.  L’opération  s’exécute 
dans  des  caisses  en  briques  réfractaires  dans  lesquelles  on  introduit, 
par  couches  alternatives,  des  barres  de  fer,  du  charbon  de  bois  pul- 
vérisé et  mêlé  avec  une  petite  quantité  de  cendres  et  de  sel  marin. 
Les  barres  se  trouvant  ainsi  isolées  au  milieu  d’un  lit  de  charbon, 
on  chauffe  au  rouge,  dans  un  four,  les  caisses  fermées.  Le  métal  in- 
candescent s’imprégne  de  charbon  et  se  trouve  converti,  l’opération 
terminée,  en  acier,  dit  de  cémentation. 

L’acier  le  plus  homogène  et  le  plus  estimé  est  Vacier  fondu,  ün 
l’obtient  en  fondant  l’acier  brut  dans  des  creusets  placés  dans  un 
four  à vent. 

Récemment  M.  Ressemer  est  parvenu  à introduire  dans  la  fabri- 
cation de  l’acier  un  perfectionnement  important.  Son  procédé  con- 
siste à introduire  dans  du  fer  fondu  et  complètement  affiné  des 
quantités  variables  d’une  fonte  convenablement  choisie. 

Dans  ce  procédé,  qui  porte  le  nom  de  son  inventeur,  la  décarbu- 
ration  préalable  de  la 
fonte,  que  l’on  veut 
transformer  en  acier, 
est  produite  sous  l’in- 
fluence d’un  courant 
d’air  arrivant  sous  pres- 
sion dans  le  métal  en 
fusion.  L’opération  s’ef- 
fectue dans  l’appareil 
représenté  [fig.  104),  et 
que  l’on  nomme  con- 
vertisseur. Cet  appareil, 
qui  présente  une  forme 
ovoïde,  est  construit  en 
tôle  avec  un  fort  revête- 
ment de  briques  réfrac- 
taires. On  peut  lui  im- 
primer un  mouvement 
de  bascule.  L’air  arrive 
sous  pression  par  la  tuyère  qui  débouche  dans  la  partie  inférieure 
du  convertisseur.  Dour  faire  fonctionner  celui-ci,  on  le  remplit 


Fig.  104. 


FER. 


351 


<l’;ibord  de  coke  incandescent  dont  on  active  la  combuslioii  par 
la  soufflerie.  Quand  il  est  porté  à la  température  blanche,  on  vide 
le  coke  et  on  le  remplace  par  de  la  fonte  en  fusion,  en  inclinant 
le  convertisseur,  pour  empêcher  le  métal  fondu  de  couler  dans  la 
tuyère.  On  fait  alors  marcher  la  soufflerie  et  l’on  redresse  l’appa- 
reil. L’air  comprimé  barbette  dans  la  fonte  et  en  brûle  tout  le  car- 
bone. L’orifice  supérieur  de  l’appareil  donne  issue  à une  flamme 
<1  une  grande  intensité.  L’aspect  de  cette  flamme  permet  de  ju^'er 
<le  la  marche  de  l’opération  et  en  indique  très-nettement  le  terme. 
A ce  moment,  on  incline  l’appareil,  on  arrête  l’insufflation  de  l’air' 
et  on  ajoute  au  fer  affiné  la  quantité  de  fonte  nécessaire  pour  le 
ti  anstoi  mer  en  acier,  environ  7 p.  100.  On  coule  ensuite  cet  acier 
fondu  dans  des  cylindres  préalablement  chauffés. 

Tout  le  monde  connaît  les  précieuses  qualités  de  l’acier.  Il  est  sus- 
ceptible d'un  beau  poli.  11  est  ductile  et  malléable  comme  le  fer  et 
se  laisse  forger  comme  lui.  A la  température  où  celui-ci  se  ramollit 
l’acier  fond.  11  devient  dur  et  cassant  lorsqu’on  le  refroidit  brusque- 
ment après  l’avoir  chauffé  au  rouge.  Cette  opération,  qu’on  nomme 
htrempe,  développe  dans  l’acier  des  qualités  nouvelles  : l’élasticité, 
la  dureté.  Il  les  prend  à des  degrés  divers,  suivant  la  rapidité  du 
refi  oidissement  et  suivant  la  différence  entre  la  température  où  il  a 
été  porté  et  celte  du  milieu  où  il  se  refroidit.  Plus  la  température 
était  élevée,  et  plus  le  refroidissement  était  rapide,  plus  grande  est 
la  dureté  qu  il  acquiert.  A la  suite  d’un  refroidissement  très-lent 
il  devient  malléable  comme  le  fer.  ’ 

Lorsqu’on  réchauffe  l’acier  trempé  et  qu’on  le  laisse  refroidir  en- 
suite lentement,  il  perd  sa  dureté  en  totalité  ou  en  partie.  Il  la  perd 
complètement  si  on  le  porte  à la  température  où  il  avait  été  exposé 
avant  de  subir  la  trempe  elle-même.  Il  se  détrempe  incomplètement 
c’est-à-dire  qu’il  conserve  un  certain  degré  de  dureté  et  d’élasticité 
si  on  le  recuit  a des  températures  inférieures,  ün  peut  juger  àl’avance 
des  qualités  qu  il  prendra  après  le  refroidissement,  par  les  teintes 
diverses  qui  se  développent  à sa  surface  pendant  qu’on  le  réchauffe. 
Chacune  de  ces  teintes  correspond  a une  température  déterminée. 


Le  jaune  paille  correspond  à 
Le  iirun  — 


Le  bleu  clair 
Le  bleu  ir.digo 
Le  vert  d’eau 
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OXYDES  DE  FER. 


On  en  connaît  trois,  savoir  : 

I 

L’oxyde  ferreux. FeO  ■ 

L’oxyde  magnétique  ou  pierre  d’aimant.  . Fe^O* 

L’o.xyde  ferrique Fe-0’ 

M.  Fremy  a signalé,  en  outre,  l’existence  d’un  acide  ferrique  dont 
la  composition  n’est  pas  encore  bien  connue. 

Oxyde  ferreux  FeÜ.  — M.  Debray  a obtenu  ce  corps  en  soumet- 
tant à une  réduction  partielle  du  peroxyde  de  fer.  Pour  cela  cet 


oxyde  est  chauffé  dans  un  courant  de  gaz,  formé  de  volumes  égaux 
d’oxyde  de  carbone  et  d’acide  carbonique.  Il  reste  une  poudre  noire 
qui  est  l’oxyde  ferreux. 

Fe20’"-|-C0  = 2Fe0-f-C02 

Oxyde  ferrique.  — On  le  trouve  dans  la  nature  à l’état  anhydre 
dans  l’hématite  rouge,  dans  fe  fer  oligiste  et  dans  lefer  spéculairc. 
On  le  prépare  par  calcination  du  vitriol  vert.  Ce  sel,  après  avoir 
perdu  son  eau,  se  décompose  au  rouge  en  anhydride  sulfurique, 
gaz  sulfureux  et  peroxyde  de  fer. 

2S0^Fe  = SO"  + SO-  -h  Fe^O- 

On  obtient  ainsi  une  poudre  rouge  bien  connue  sous  le  nom  de 
colcothar. 

Ce  corps  est  amorphe,  tandis  que  le  fer  oligiste  est  cristallisé  en 
rhomboèdres  aigus.  M.  H.  Deville  est  parvenu  récemment  à convertir 
l’oxyde  ferrique  amorphe  en  oxyde  cristallisé,  en  chauffant  le  pre- 
mier au  rouge  au  milieu  d’un  courant  très-lent  de  gaz  chlorhydrique. 

La  rouille  est  un  hydrate  ferrique,  combinaison  d’oxyde  ferrique 
et  d’eau  qui  possède  ordinairement  la  composition. 

2Fe^0^-l- 511^0 

Un  tel  hjdrate  se  rencontre  aussi  dans  la  nature.  Un  autre  hy- 
drate naturel,  Fe-O^  + II-0,  est  connu  sous  le  nom  de  gœtJiite. 

Expérience.  Dans  une  solution  étendue  de  chlorure  ferrique,  je 
verse  de  l’ammoniaque  ou  de  la  potasse  : il  se  forme  un  précipité 
volumineux,  floconneux,  couleur  de  rouille,  qui  constitue  un  hy- 
drate ferrique. 


SULFURE  DE  FER 

* O'^O 

J’ajoute  mninlenant  à du  clilorure  ferrique  un  excès  d’acide  tar- 
trique  (acide  du  larire)  : puis  je  sursature  la  liqueur  par  la  potasse  • 

re^rtrir 

On  tire  partie  de  cette  propriété,  en  analyse,  pour  la  séparation 
de  I oxyde  ferrique  d avec  d autres  oxydes,  que  l’acide  tartrique  ne 
retient  pas  en  solution  dans  le  sein  d’une  liqueur  alcaline.  ^ 

On  connaît  une  modification  soluble  de  l'hydrate  ferrinue  IPé-m 

a la  drifsel;^^'^ ™ 

Si  l’on  verse  une  solution  d’acétate  dans  le  tambour  d’un  anna 
reil  dialyseur,  et  qu’on  renouvelle  à plusieurs  reprises  l’eau  Tla 
cuve,  le  sel  finit  par  se  décomposer  entièrement.  De  l’acide  acétique 
passe  dans  1 eau  a travers  la  membrane,  et  il  reste  dans  le  dialv- 
seur  un  hydrate  ferrique  soluble.  (Graham.)  ^ 

SULFURES  DE  FER. 

On  connaît  plusieurs  sulfures  de  fer  : 

Le  bisHlfure  OU  la  pyrite  FeS»,  minéral  très-répandu  est  le  nlus 
importan  tde  ces  sulfure.s.  11  se  présente  sous  deux  formes  distinctes  • 

La  pÿrite^mme,  qui  cristallise  dans  le  système  cubique  Elle  t 
présente  sous  forme  de  cubes  ou  de  dodécaèdres  bnlZts  offran 
une  couleur  d un  jaune  d or  et  un  éclat  métallique. 

Lapyrife  blanche,  qui  forme  des  prismes  rhomboidauY  r?ivor 
ment  moditiés  et  présentant  une  couleur  ja^  verdétre  ee  ' 
.eue  variété  de  pyrite,  beaucoup  plus  altérable  quel’aulre  posse”de 
une  grande  tendance  à attirer  l’oxygène  de  l’airVur  se  crveTur 

souCtaffée  au  rouge  en  vase  clos,  la  pyrite  perd  une  partie  de  son 

On  nomme  pijrite  magnétique  une  combinaison  de  protosulfure 
et  de  esquisulfure  de  fer  qu’on  rencontre  dans  la  nature  e o .i 
cristallise  en  prismes  hexagonaux  réguliers. 

Le  protosnlfure  de  fer  FeS  se  trouve  conlenuen  petitequantUé 
dans  un  grand  nombre  de  météorites,  ün  l’obtient  rndimairemeiit 
en  enauffan  au  rouge,  dans  un  creuset  couvert,  un  mélaii"-e  de  trois 
parties  de  limaille  de  fer  et  de  deux  parties  de  soufre  - on7„ 
matière  quand  elle  est  fondue.  Elle  se  ioncrète:!::!';;;;;:::^,;-; 
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noirâtres,  douées  dereflels  métalliques.  Dans  cet  état,  le  protosulfure 
•est  très-propre  à la  préparation  de  l’hydrogène  sulfuré  (page  90j. 

CHLORURES  DE  FER. 

Le  chlorure  ferreux  FeCl^  s’obtient  anhydre  par  Faction  du  gaz 
chlorhydrique  sec  sur  le  fer  métallique.  Il  forme  des  écailles  blan- 
ches, nacrées.  Lorsqu’on  traite  le  fer  par  l’acide  chlorhydrique  or- 
dinaire, il  s’y  dissout,  avec  dégagement  d’hydrogène.  La  liqueur 
filtrée  est  verte  et  laisse  déposer,  si  elle  est  suffisamment  concen- 
trée, des  prismes  clinorhombiques  d’un  vert  bleuâtre.  C’est  le  chlo- 
rure ferreux  hydraté  FeCl-  + 411-0. 

Le  chlorure  ferriqueYt-d^  prend  naissance  lorsqu’on  fait  passer 
un  courant  de  chlore  sur  de  la  tournure  de  fer  chauffée  dans  un 
'ube  de  verre  ou  de  porcelaine.  Les  deux  corps  se  combinent  avec 
.ncandescence,  et  si  le  chlore  est  en  excès,  on  obtient  du  chlorure 
ferrique  sous  forme  d’un  sublimé  cristallin,  noir,  brillant. 

Ce  corps  est  très-soluble  dans  l’eau  et  forme  une  solution  d’un 
brun  jaune,  ün  obtient  celle-ci  en  dissolvant  de  l’oxyde  de  fer,  par 
exemple  de  l’hématite  en  poudre,  dans  l’acide  chlorhydrique  ou  en- 
core eu  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  de 
chlorure  ferreux. 


SULFATE  FERREUX. 

SO‘Fe  -H  7ir^0 

Ce  sel  était  anciennement  connu  sous  le  nom  de  vitriol  vert  ou 
couperose  verle.  On  l’obtient  en  exposant  à l’air  ou  en  grillant  à une 
chaleur  modérée  des  pyrites  martiales.  On  peut  le  préparer  dans  les 
laboratoires  en  dissolvant  le  fer  dans  l’acide  sulfurique  étendu.  On 
l’obtient  aussi  comme  produit  accessoire  de  la  préparation  de  l'hy- 
drogène sulfuré  au  moyen  du  sulfure  de  fer  et  de  l’acide  sulfuriquc- 
étendu. 

Le  vitriol  vert  cristallise  en  prismes  clinorhombiques,  qui  renfer- 
ment sept  molécules  d’eau  de  cristallisation.  Exposés  à l’air,  ces 
cristaux  s’efHeurissent  légèrement  ; eu  même  temps  leur  surface 
jaunit  par  suite  de  l’absorption  de  l’oxygène  de  l’air  et  de  la  foi'- 
malion  d’un  sons-sulfate  ferrique 

2S0'‘Fe  4-  0 = (S0^)’4e”-0  = Fe"-0'\2S03 
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Cliaufrés,  ils  perdent  leur  eau.  Six  molécules  se  dégagent  à H4“; 
la  septième  n est  chassée  q l’à  500“.  Le  sel  se  décompose,  à une 
tempéiatuie  })lus  élevée,  en  gaz  sulfureux  et  en  un  sous-sulfate  fer- 
rique différent  du  précédent 

2SO*Fe  = SQ2  -f-  S0^(Fe2Q2) 

Sulfate  ferreux.  Sous-sullalc  ferrique. 

Les  cristaux  de  vitriol  vert  sont  trés-solubles  dans  l’eau.  100  par- 
ties de  sulfate  ferreux  se  dissolvent  dans  1G4  parlies  d’eau  à 10”  et 
dans  50  parties  d’eau  bouillante. 

La  solution  verte  absorbe  l’oxygéne  de  l'air,  se  trouble  et  laisse 
déposer  du  sous-sulfate  ferrique  jaune. 

On  connaît  d autres  hydrates  du  sulfate  ferreux.  Nous  signalerons 
paiticulièrement  un  sel  cristallisé  avec  quatre  molécules  d’eau  qui 
se  dépose,  d après  Mitscherlicli,  cà  80“  d’une  solution  de  sulfate  fer- 
reux, saturée  à l’ébullition.  En  évaporant  dans  le  vide  une  solution 
e sulfate  ferreux  additionnée  d’acide  sulfurique,  M.  Marignac  a vu 
se  déposer  d’abord  le  sulfate  ferreux  avec  7 molécules  d’eau,  puis 
un  sulfate  SO^Fe  -h  5IL^O,  et  finalement  le  sulfate  SO^Fe  -f  41120. 

Le  sulfate  SO^Fe  H- 5H-Û  est  isomorphe  avec  le  sulfate  cuivrique 
ciistallisé  (vitriol  bleu)  et  cristallise  comme  lui  en  prismes  dissy- 
métriques. 


SULFATE  FERRIQUE. 
(SOb'>(FeO^' 


On  obtient  ce  sel  en  chauffant  le  sulfate  ferreux  avec  de  l’acide 
azotique  et  de  l’acide  sulfurique.  On  évapore  la  solution  brune,  et  on 
desseche  fortement  le  résidu  : 


2SO^Fe  -h  S0MI2  -1-  O = II20  4-  (S0'‘)'’Fe2 


.e  sulfate  ferrique  est  une  masse  blanche,  légèrement  jauncàlre 
qui  se  dissout  très-lentement,  mais  complètement  dans  l’eau.  La 
solution  est  d’un  jaune  brun  et  présente  une  réaction  acide. 

Concentrée  par  1 évaporation,  elle  laisse  déposer  une  masse  cris- 
talline jaunâtre  et  déliquescente,  qui  constitue  le  sulfate  ferrique 
hydraté.  ‘ 


11  existe  divers  sous -sulfates  ferriques  ; ceux  que  nous  avons  men- 
tionnés plus  haut  résultent  de  Faction  d’une  molécule  d'oxyde  fer- 
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rique  sur  une  ou  deux  molécules  d’acide  sulfurique,  le  sulfate  dit 
neutre,  résultant  lui-même  de  l’action  d’une  molécule  d’oxyde  fer- 
rique sur  5 molécules  d’acide  sulfurique. 


80^112  -F 

Fe205  = 

R20 

-t- 

80^(Fe202/' 

1 mol. 

Monosulfate 

d’;ici()c  sulfurique. 

ferrique. 

SOMF  , 
SO^H" 

Fe20-  ^ 

2 1120 

+ 

Çf)4  1 

2 mol. 

Disulfate 

d’.iciile  sulfuri'iue. 

ferrique. 

SO^IP 
80^112  -f 
80^112 

Fe2Q5 

51120 

-h 

80M 

80^  (Fe"-)^‘ 
80M 

3 mol. 

Trisulfate  ferrique 

d’acide  sulfurique. 

(sulfate  ferrique  normal). 

Le  trisulfate  résulte  de  la  saturation  complète  de  l’acide  sulfu- 
rique par  l’oxyde  ou  l’hydrate  ferrique. 

Le  disulfate  ferrique  est  obtenu  sous  forme  d’une  solution  rouge 
brun  foncé,  lorsqu’on  fait  digérer  une  solution  concentrée  de  sul- 
fate ferrique  normal  avec  de  l’hydrate  ferrique.  Soumise  à l’ébulli- 
tion, cette  solution  laisse  déposer  un  précipité  d’un  sulfate  plus  ba- 
sique, tandis  que  le  sel  normal  reste  en  dissolution. 

CARBONATE  FERREUX. 

CO*Fe 

Le  fer  spathique,  qui  cristallise  en  rhomboèdres,  est  du  carbonate 
ferreux.  Lorsqu’on  ajoute  une  solution  de  carbonate  sodiqueîi  une 
solution  de  sulfate  ferreux,  on  obtient  un  précipité  blanc  verdâtre 
qui  se  colore  rapidement  à l’air,  en  attirant  l’oxygène  et  en  perdant 
du  gaz  carbonique.  Récemment  précipité,  il  se  dissout  dans  un  grand 
excès  d’acide  carbonique. 

Caractères  des  sels  ferreux.  — Leur  solution  est  verte.  Elle 
n’est  point  précipitée  par  1 hydrogène  sulfuré.  Le  sulfure  d’ammo- 
nium y forme  un  précipité  noir  de  sulfure  ferreux.  La  potasse  et 
l’ammoniaque  y font  naître  un  précipité  blanc  verdâtre  d’hydrate 
ferreux,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif,  et  qui  se  colore  rapi- 
dement à l’air.  Le  ferrocyanure  de  potassium  (priissiate  jaune  de 
potasse)  forme,  dans  les  sels  ferreux,  un  précipité  bleu  clair.  Le 
ferricyanure  (prussiate  rouge)  y forme  un  précipité  bleu  foncé.  ' 


ZINC. 
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La  solution  de  noix  de  galle  ne  colore  pas  les  solulions  ferreuses 

- L’hydrogène  sulfuré  y fait 
naitie  un  précipité  de  soufre,  en  les  réduisant  à letat  de  sels  fer- 
reux. Le  siillure  d’aininonium  les  précipite  en  noir.  La  potasse  et 
ammoniaque  forment  dans  les  sels  ferriques  un  précipité  rou4 

^&ctiri!efc  dans  un  excès  de 

fn  ■ • potassium  y forme  un  précipité  bleu 

folîCG  (jui  est  le  bleu  de  Pvusse. 

foneVrans  aû^set  l ““  coloration  brun 

lonce,  sans  qii  il  se  forme  de  précipité. 

Le  sulfocyanure  de  potassium  y produit  une  coloration  rouge  de 

Ou  1 J ^ 

qui  con1toe^■encre. 
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Traîleiïieiit  tics  minerais  de  *ine Les  minerais  dp  7Îno 

que  l’on  e.xjloite  sont  la  calamine  et  la  blende.  La  calamine  est  du 

carbonate  de  zinc  souvent  mélangé  de  silicate.  On  y trouve  de  l’oxyl 

de  fer.  La  blende  est  un  sulfure  de  zinc.  Elle  renferme  fréquemment 

une  petite  quantité  de  sulfure  ferreux,  qui  la  colore  en  brun  plus 
OU  moins  foncé.  '^Limuupius 

Les  minerais  de  zinc  sont  abondants  en  Angleterre,  enSilésie  et  en 
Belgique,  aux  environs  de  Liège.  Ils  sont  gehiérale^ent  c omna 

r le  e1  7“'"® b'ende  est  souvent  mélangée  de  pv 
lile  et  de  galene  sulfure  de  plomb).  On  commence  par  soumettre  ce 

minera,  a un  système  de  lavages  fort  ingénieux,  où  les  d vm  uTfr 
res  se  separe.it  les  uns  des  autres,  grâce  à leur  densité  d1  fâlm; 

Pour  extraire  le  zinc  de  la  blende  isolée  par  ce  Iria^e  ou  “e  h 
calamine  on  grille  préalablement  ces  minerais.  Par  l’aciion  de  la 
chaleur,  la  calamine  perd  du  gaz  carbonique  et  de  l’eau  Par  e 
g.illage  la  blende  dégagé  du  gaz  sulfureux  et  se  convertit  en  oxyde 
Ainsi  ramènes  tous  deux  à l’état  d’oxyde,  et  rendus  plus  friables 
par  i action  de  la  chaleur,  les  minerais  de  zinc,  sont  pulvérisés  e 
calcines  avec  du  charbon.  Il  se  dégage  de  l’oxyde  de  carbone  et  le 

zinc,  mis  en  liberté,  se  volatilise  et  vient  se  rendre  dans  des  réel- 
pients  ou  11  se  condense. 
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Cette  opération  s’exécute  dans  des  cylindres  de  terre  réfractaire, 
rangés  en  grand  nombre  dans  un  four  et  dont  les  extrémités  ou- 
vertes sont  en  communication  avec  des  allonges  en  tôle  zinguée  qui 
servent  de  récipients  {fuj.  lOô).  En  Silésie,  on  remplace  ces  cornues 
cylindriques  [lar  des  mounes  qui  sont  chauffés  dans  un  four,  et  qui 
sont  en  communication  avec  des  récipients  placés  au  dehors  {fiçj.  1 OH). 
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Fig.  105. 


Fig.  106. 


En  Angleterre,  la  réduction  des  minerais  grillés  se  fait  dans  des 
creusets  dont  le  fond  percé  livre  passage  à un  tuyau  vertical,  qui 
aboutit  à nn  réservoir  placé  au-dessous  du  fourneau.  Les  vapeurs 
de  zinc  s’élèvent  d’abord  et  sont  conduites  par  le  tuyau  hors  du 
creuset  : elles  se  condensent  et  le  métal  liquide  coule  dans  le  réci- 
pient {fi(j.  107).  C’est  ce  qu’on  nomme  une  distillation  par  desceusum 
Le  zinc  du  commerce  n’est  pas  toujours  pur,  surtout  lorsqu’il 
est  livré  en  masse.  Il  est  allié  à de  petites  quantités  de  fer,  do  cui- 
vre, de  plomb,  de  cadmium,  de  charbon  et  d’arsenic.  Le  zinc  la- 
miné est  moins  impur.  On  purifie  le  zinc  en  le  faisant  fondre  à 
plusieurs  reprises  avec  de  petites  quantités  de  nitre. 

Propriétés.  — Le  zinc  possède  une  couleur  d'un  blanc  bleuâ- 
tre ; sa  densité  varie  de  C,(Sü  à 7, “20,  suivant  qu’il  a été  fondu  ou 
laminé  ; sa  cassure  est  lamelleuse  el  brillante.  Le  zinc  du  commerce 
est  cassant  à la  température  ordinaire  ; il  devient  malléable  à quel- 
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(U.  Oev„e  e.  Troos..,  Ca„s  i'ai,.  sa t; 'rpr; 

tcment,  mais  l’oxydalioii  n’est  fine  su- 
perticielle.  Elle  est  due  à la  Ibrmalion; 
d un  hydrocarhonate  de  zinc  qui,  Ibr- 
inant  à la  surface  du  métal  une  cou- 
che imperméable,  le  préserve  de  l’oxv- 
dation.  ‘ ^ 

Chauffé  au  rouge,  au  contact  de  l’air, 
il  se  volatilise  et  brûle  avec  une  Damme 
verte  en  se  transformant  en  oxyde.  Ce- 
lui-ci  s'élève  en  lumée  et  retombe  bien- 
tôt sous  forme  de  flocons  blancs,  très- 
légers,  qu’on  nommait  autrefois 
de  zinc,  nduhnn  album,  lana  philoso- 
phica,  e(c. 

i'i  , , zinc  se  dissout  avec  défifao'empiif 

J rogene  dans  les  acides  rldinliydrique  et  sulfurique  dnis  les 
soit.  , uns  bou, Hautes  dépotasse  et  de  soLe.  Lo.-squ"l is^aHdite 

Z hible  "à  h le r dans  l’acide  s'ulfu- 

quL  laible,  a la  température  ordinaire,  et  si  le  métal  du  r-nm 

mercesy  dissout  aisé.nent,  ,1  faut  attribuer  ce  fa^  , “ eê- 

d une  pci, te  quantité  de  métaux  étrangers.  Ces  de.a.iers  élecTro 

C^alifs  par  rapport  au  zinc,  déterniinent  la  formation d’ûu  counle- 

'0  a, que,  ou  le  zmc  est  l'élément  le  plus  oxydable  ' 

On  no,nme  fer  galvanisé  le  fer  i-ecouvert  d’une  mince  couche  de 

un  bah'; i:  *■*  «'d-  - ■ 

Le  lailon  ou  cuivre  jaune  est  un  alliage  de  cuivre  et  et  de  zinc 
On  obtient  en  tondant  les  deux  métaux  dans  des  creusets. 


OXYDE  DE  ZINC. 
iiO 


■ On  préparé  cet  oxyde,  dans  les  arts,  en  cl.aulfant  du  zinc  dans 
e vastes  mouHes  : pour  séparer  quelques  traces  de  zinc  métal 
l.que  on  le  délayé  dans  l’eau  et  on  décante  rapidement  la  liqimui- 
Wandie  Le  métal  tombe  au  fond  du  vase  avant  que  la 
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blanche,  plus  légère,  ait  eu  le  temps  de  se  déposer;  elle  est  entraînée 
par  l’eau  dans  un  second  vase  où  elle  se  dépose  par  le  repos.  Cette 
opération  porte  le  nom  de  lévigation. 

L’oxyde  de  zinc  est  blanc,  irréductible  par  la  chaleur,  insoluble 
dans  l’eau.  On  connaît  une  combinaison  de  cet  oxyde  avec  l’eau. 
L’hydrate  de  zinc  se  précipite,  lorsqu’on  ajoute  un  alcali  à une 
solution  d'un  sel  de  zinc. 

SO^Zn  + ^IKOH  S0^K2  4-  Zn(0H)2 

Sulfnte  Hydi’ate  Sulfate  Hydrate 

de  zinc.  de  potassium,  de  potassium.  de  zinc. 

Un  excès  d’alcali  dissout  le  précipité. 

On  fait  un  grand  usage  de  l’oxyde  de  zinc  dans  les  arts.  II  rem- 
place la  céruse  dans  la  peinture  à riiuile. 

SULFURE  DE  ZINC. 

ZnS 

La  blende^  que  l’on  rencontre  dans  la  nature,  est  du  sulfure  de 
zinc.  Elle  cristallise  généralement  en  octaèdres  réguliers,  quelque- 
fois en  doubles  pyramides  à 6 faces.  (Friedel.) 

En  ajoutant  un  sulfure  alcalin  à la  solution  neutre  d’un  sel  de  zinc, 
on  obtient  un  précipité  blanc,  qui  est  un  sulfure  de  zinc  hydraté. 

Chauffé  modérément  au  contact  de  l’air,  le  sulfure  de  zinc  fixe 
4 atomes  d’oxygène  et  se  convertit  en  sulfate.  A une  température 
très-élevée,  il  se  convertirait  en  oxyde,  avec  dégagement  de  gaz  sul- 
fureux. 


CHLORURE  DE  ZINC. 

ZnCl* 

Le  zinc,  réduit  en  feuilles  très-minces,  brûle  dans  le  chlore.  On 
prépare  le  chlorure  de  zinc,  dans  les  laboratoires,  en  dissolvant  le 
zinc  dans  l’acide  chlorhydrique.  La  solution  aqueuse,  évaporée  en 
consistance  sirupeuse,  laisse  déposer  un  chlorure  hydraté,  ZnCl^ 
-h  IL4) , qui  cristallise  en  octaèdres  déliquescents.  Fortement 
chauffé,  ce  sel  laisse  dégager  son  eau  et  fond  vers  250°.  Par  le  re-. 
froidissement,  on  obtient  une  n-^  e blanche,  solide,  qui  est  le 
chlorure  anhydre.  Dans  cet  état,  le  chlorure  de  zinc  est  très-avide 
d’eau  : exposé  à l’air,  il  en  attire  riiumidité.  Il  se  volatilise  au 
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rouge,  sans  se  décomposer.  J1  est  très-soluble  dan 
soûl  aussi  dans  l’alcool. 
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l’eau  et  se  dis- 


SULFATE  DE  ZINC. 

SO^Zn  + 7II-0 

Ce  sel  était  connu  autrefois  sous  le  nom  de  vitriol  blanc  ou  coupe- 
rose blanche.  On  l’oblient  par  un  grillade  modéré  de  la  blende. 

Les  blendes  étant  souvent  mélangées  de  pyrites  il  se  forme  du 
sul  ate  dezinc  e.  du  sulla.e  de  fer.  soumeüan,  ce  prodr^rdlé 
au  lessivage,  on  en  exirail  ces  deux  sels.  La  solulion  est  évaporée 
e le  résidu  sec  est  soumis  à une  calcination  modérée.  Le  sulfote  d; 

d 11  n ('"S®  ™ donnant  de  l'acide  sulfurique,  qui 

disti  le,  el  du  colcotliar,  qui  reste  mêlé  au  sulfate  de  zinc.  lI  résidu 

ont  I épris  par  I eau,  ce  dernier  sel  se  dissout  et  se  dépose  en 
crislaux  par  e refroidissement  de  la  solulion  concentrée 
Dans  les  laboratoires,  on  obtient  ce  sel  en  dissolvant  le  zinc  dans 
*^t  * " îr’  I '’esi'Ju  de  la  préparation  de  riiydro"éne 

Dans“  e étï  "i“  d'eau  ° 

Ail  I ’ ^ se  présente  SOUS  forme  de  prismes  rliomboïdanv 
J^^Mortliorliombiques).  „ est  isomorphe  Le  le 

n.ohcüHt’  l'a  cristallisation,  dont  il  perd  6 

okcules.  La  septième  ne  se  dégage  qii  a 258“. 

oxyg^r°"  ' '*  «Mdede  zinc,  gaz  sulfureux  et 

ditl'm  P»--lies  d’eau 

suî  aléa  ilivdie  n i I ^«irale  anhydre;  à lOO-,  95,0  parties  de 
atea iilijd  e.  La  solution  possédé  une  saveur  styptique 

ertl  n i"i'  f des  sels  doubles 
crislallis.ibles.  .tinsi  il  existe  un  sulfate  double  de  zinc  et  de  potas- 

S04Zn,S0«K2  + cil^O 

Cnracieres  des  sels  de  zinc.  — Ils  sont  incolores,  à moins 
que  1 acide  ne  soit  coloré. 

Leurs  solutions  neuires  sont  décomposées  partiellement  par  rhy- 
drogene  sulfure,  qui  en  précipite  du  sulfure  de  zinc  bl..nc.  L’addl 
lion  d un  acide  minerai  empêche  la  formation  du  précipité.  Par  con- 

WURTZ. 
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' Ire,  les  sels  de  zinc  à acides  organiques,  tels  que  l'acélale  et  le  lac- 
aate,  sont  décomposés  complètement  par  l’hydrogène  sulfuré. 

Le  sulfure  d’ammonium  forme,  dans  les  sels  de  zinc  ,un  préei- 
qnté  blanc  de  sulfure.  Celte  réaction  est  caractéristique. 

La  potasse,  la  soude  et  l'ammoniaque  forment  des  précipités 
'.blancs,  solubles  dans  un  excès  de  réactif. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  donne  un  précipité  blanc. 


GALLIUM.* 

Ga  ==  ü9,9 

Ce  métal  a été  découvert  en  1876  par  M.  Lecoq  de  Boisbaudran. 
Il  est  contenu  en  très-petite  quanti  té -dans  certaines  blendes.  Une 
des  plus  riches,  provenant  de  Weslphalie,  n’en  renferme  qu’un 
soixante-milliéme. 

Pour  extraire  le  gallium  de  cette  blende  on  la  soumet  à un  gril- 
lage, et  on  traite  le  produit  par  l'acide  sulfurique.  On  obtient  ainsi 
une  liqueur  acide  renfermant  principalement  du  sulfate  de  zinc, 
accompagné  de  sulfates  de  fer,  d’alumine,  d’indium,  etc.,  et  d’une 
trace  de  sulfate  de  gallium. 

Pour  séparer  ce  dernier,  MM.  Lecoq  de  Boisbaudran  et  Jungfleisch 
ont  mis  à profit  les  réactions  suivantes  qu’avait  découvertes  le  pre  • 
mier  de  ces  chimistes. 

1“  Lorsqu’on  neutralise  la  liqueur,  l’oxyde  ferrique,  l’alumine  et 
l’oxyde  de  gallium,  qui  est  un  sesquioxyde,  se  précipitent.  On  redis- 
■sout  le  précipité  dans  l’acide  sulfurique  et  on  répète  la  même  opé- 
i ration  après  avoir  converti  l’oxyde  ferrique  en  oxyde  ferreux,  lequel 
reste  en  dissolution  dans  la  liqueur  neutre.  C’est  le  moyen  de 
séparer  la  plus  grande  partie  du  fer. 

2“  L’oxyde  de  gallium  se  dissout,  comme  l'alumine  et  l’oxyde  de 
"zinc,  dans  un  excès  de  potasse.  Lorsqu’on  sature  celle  solution  par 
V l’hydrogène  sulfuré,  le  zinc  se  précipite  sous  forme  de  sulfure.  Le 
-gallium  et  l’alumine  restent  en  dissolution.  On  sépare  ainsi  la  plus 
.grande  partie  du  zinc. 

5°  Lorsqu  on  ajoute  de  l’eau  à une  solution  bouillante  de  sul- 
■ fate  de  gallium,  ce  dernier  se  précipite  à l’état  de  sous-sulfate  ; 
l’alumine  reste  en  dissolution. 
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i-  L-oxyde  de  gallium  se  dissout  dans  un  excès  d’ammoniaque, 
pioprielc  que  ne  possédé  pas  l’caliimine.  ^ 

5-  Le  gallium  se  sépare  à l’élat  métallique,  lorsqu'on  fait  pas- 
Te  gallmm"  ^ 

Propriélés  physiques.  ~ Le  gallium  est  doué  d’un  éclat  métal- 
I quequi  rappelle  celui  du  nickel.  Il  crislallise  aisément  en  formes 
einees  de  I oct.iedre  ortliorliombique,  généralement  en  magnifi- 
ques lames.  Sa  densile  est  égale  .à  5,90.  Il  fond  à 29’  5 et  possède 
une  cerlame  tendance  à demeurer  en  surfusion.  Il  n’est  pas  volalil 
Cet  ensemble  de  propriétés  fait  au  gallium  une  place  à part 

ienté  rdTc?“-,'''r‘  P'-  -^aninables  qd 

aient  etc  decoiuerts  depuis  longtemps. 

Propriélés  chimiques.  - Elles  sont  encore  peu  connues.  On  sait 

L bâ  f?  '‘r-  " P"'  lorsqu’on 

le  tbanffea  I airou  dans  l’o.xygène.  llformeun  sesquioxyde GaW qui 

un  n'i  ‘ d’aluinininm,  car  ce  sesquioxyde  fornie 

Lf  T'i  i™ d"^  ^ P“‘'“-  Boisbandran . 

ne  „a  I um  s unit  direclement  au  cblore  en  formant  un  cblo 
rare  solide  cristallisable  et  trés-volalil. 

INDIUM 
In  = 115,4 

Ce  meHal  a été  découvert  en  1803  par  M.1I.  Reicb  et  Ricbter  dans 
les  b endes  de  Freyberg  (Saxe),  Il  parait  exister  dans  la  plupart  des 
b endos  et  il  accompagne  le  aine  que  l'on  extrait  de  ces  mm  rau 
On  le  relire  ordinairement  du  zinc  métallique  qui  n’en  renferme  nue 

nar  rt -H  ="‘^9"ele  zinc  du  commerce 

par  i acide  sulfurique  elendu  que  l’on  emploie  en  quantité  insutn 

saute  pour  dissoudre  le  tout  i après  plusieurs  semaines  il  res  ê 

une  masse  spongieuse  qui  renferme  un  e.xcés  de  zinc  et  indépen 

dammenl  de  que  ques  autres  métaux,  une  petite  quanlité’d’indmm 

Lest  de  ce  résidu,  que  l’on  retire  l’indium  par  des  procédés  aûe 
nous  ne  décrirons  pas  ici.  reçues  que 

L’mdium  est  un  métal  brillant  qui  possède  à peu  prés  l'éclat  de 
1 argent.  Il  est  mou  et  ductile.  Il  fond  à I7ü“.  Il  J Z ,:i 

î^eremble  d^  ''•''PPuoebe  de  ces  mélaû.x  par 

ensemble  de  ses  propriétés  chimiques  ; mais  il  est  nhiQ 

négatif.  Ces  deux  métaux  le  précipitent  de  ses  solutions  ^ 
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L’indium  est  canclérisé  pnr  plusieurs  raies  qu’il  donne  au  spec- 
troscope,  une  bleue  très-briilante  et  une  violette  qui  l’est  moins. 
M.  Winkleriiiiliqueen  outre  deux  içiiesbleuesbeaucoiip  moins  inienses. 

On  a décrit  deux  oxydes  d'indium,  un  sesquioxyde  In-O^  et  un 
sousoxyde.  Le  premier  s’obtient  par  la  calcination  de  l’azotate.  11  est 
jaune.  Chaijflé  à 3Üü“,  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  se  réduit 
partiellement  et  donne  du  sousoxyde  noir. 

Le  chlorure  d'indium  In-Cl®  se  forme  lorsqu’on  chauffe  l’indium 
dans  un  courant  de  chlore.  H est  volatil  et  d’un  blanc  de  neige. 

CADMIUM 

Cd  = 1 12 


État  naturel  et  extraction.  — Il  est  un  métal,  le  cadmium,  qu’on 
trouve  généralement  associé,  en  petite  quantité,  au  zinc,  soit  à 1 état 
d’oxyde  dans  la  calamine,  soit  à l’état  de  sulfure  dans  la  blende. 
Comme  il  est  plus  volatil  que  le  zinc,  il  se  concentre  dans  les  pre- 
miers produits  de  la  distillation. 

On  le  ti'ouve  surtout,  à l'état  d’oxyde,  dans  les  poussières  brunes 
que  l’on  désigne  sous  le  nom  de  cadmies,  et  qui  se  condensent, 
pendant  les  premières  heures  de  la  distillation,  dans  les  allonges 
adaptées  aux  cornues  (page  555).  Mêlées  avec  du  charbon  et  calci- 
nées, ces  poussières  donnent  un  alliage  de  zinc  et  de  cadmium  qui 
distille. 

On  en  extrait  le  cadmium,  en  dissolvant  l’alliage  dans  Tacide  sul- 
furique étcmlu  et  en  dirigeant  un  courant  d’hydrogène  sulluré  à 
travers  la  liqueur  acide.  Le  cadmium  se  précipite  à l’état  de  sulfure 
jaune. 

On  dissout  ce  sulfure  dans  l’acide  chlorhydrique  et  on  précipite  la 
solution  de  chlorure  de  cadmium  par  le  carbonate  d'ammoniaque. 
On  obtient  ainsi  du  carbonate  de  cadmium  que  l’on  calcine.  Il  reste 
de  l’oxyde,  (|uel’on  mêle  avec  un  dixiéme  de  son  poids  de  charbon 
et  que  l’on  calcine  dans  une  cornue  de  grès.  Le  cadmium  distille. 

Propriétés.  — A l’état  de  pureté,  ce  métal  présente  un  éclat 
blanc,  mais  il  se  ternit  à l’air.  Sa  densité  est  de  8,6i»à  8,09  11  ioiui 
à (Person.)  Il  bout  à 80Û“.  (11.  Deville  et  Troost  ) On  peut  l’ob- 
tenir cristallisé  en  octaèdres. 

se  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène  dans  les  acides  chlor- 
hydrique et  sulfurique  étendus. 

Oxyde  de  cadmium  CdO.  — On  l’obtient  en  calcin?’  t le  car- 
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bonate  ou  Tazolate.  Il  est  d’un  jaune  brun  ou  d’un  brun  plus  ou 
moins  foncé.  Il  est  réduit  par  le  charbon  et  par  l’iiydrof^éne  à une 
temp  ralure  élevée,  et  sa  réduction  est  plus  facile  ^ f el  e e 
1 oxyde  de  zmc.  ^ 

Sulfure  de  e.-.dmium  CdS.  - Ce  sulfure  se  rencontre,  d.ms  la 
nalure,  sous  forme  de  cristaux  d'un  jaune  clair,  offrant  la  forme 
d un  prisme  hexagonal,  terminé  par  une  pyramide  à il  faces 

On  le  prépare,  dans  les  laboratoires,  en  précipitant  un  sel  de 
cadmium  par  I hydrogène  sulfuré  ou  par  un  sulfure  soluble  On  ob- 
tient un  précipité  amorphe  d’un  beau  jaune.  Dans  cet  étal,  il  est 
employé  dans  la  peinture  à riiuile. 

loilurc  dc  oad...îuu.  Cdl"-.  - On  obtient  ce  sel  en  faisant  di- 
prer  le  cadmium  divisé  avec  de  Tiode  en  présence  de  l’eau.  Il  cris- 
tallise de  sa  solution  aqueuse  en  tables  hexagonales,  transparentes 

incolores  et  douces  d’un  grand  éclat.  Il  est  soluble  dans  i’eau  et 
dans  1 alcool. 

Sulfiue  de  cadmium.  SO‘Cd  -t-  4IP0.  _ Ce  sel,  qu’on  obtient 
en  dissolvant  le  métal,  1 oxyde  ou  le  carbonate  dans  l’acide  sulfu- 
rique etendu,  se  dépose  de  la  solution  neutre  et  concentrée  sous 
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Découvert  par  Brandt  en  1753. 

Le  cobalt  se  rencontre,  dans  la  nature,  principalement  à l’état 
d arseniure  Co.ts-,  de  sulfo-arseniure  Co.\sS  (cobalt  gris)  Ses  mine 
rais  sont  prme, paiement  exploités  en  vue  de  la  pré,n, ration  d'une 
masse  vitreuse,  d un  bleu  foncé,  combinaison  de  .silicate  de  coÏÏt 
et  de  silicate  de  potassium,  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  ,maU  on 

p^pare,  dans  les  laboratoires,  par  calcination  de 
1 oxalate  de  cobalt  dans  un  creuset  couvert. 

C-O'^Co  Co  + 2CQ2 

Ox.aIate  Gaz 

de  cubait.  carbonique. 

On  l’obtient,  sous  forme  d’un  culot  métallique,  en  chauffant  le 
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métal  pulvérulent,  au  feu  de  forge,  dans  un  creuset  de  chaux.  On 
place  ce  dernier  creuset  dans  un  creuset  de  terre  réfractaire,  et  on 
garnit  de  chaux  vive  l’espace  laissé  entre  les  deux  creusets. (iï.Sainte- 
Claire  Deville.) 

Le  cobalt  pur  est  d’un  blanc  d'argent.  11  est  très-malléable.  Sa 
densité  est  de  8,6.  11  est  magnétique. 

A la  température  ordinaire,  il  est  inaltérable  à l’air.  Au  rouge,  il 
se  convertit  en  oxyde. 

Oxydes  de  cobalt.  — On  connaît  un  protoxyde  CoO,  un  ses- 
quioxyde Co-0^  et  divers  oxydes  intermédiaires. 

On  obtient  le  protoxyde,  en  calcinant  en  vase  clos  le  carbonate 
de  cobalt.  C’est  une  poudre  d’un  vert  grisâtre  ou  d’un  vert  olive. 
L’hydrogène,  le  charbon,  l’o.xyde  de  carbone,  le  réduisent  au  rouge. 

Fondu  avec  le  borax  au  chalumeau,  il  s’y  dissout,  en  donnant  un 
verre  bleu.  - 

L'oxyde  de  cobalt  est  employé  pour  colorer  en  bleu  le  verre  ou 
la  porcelaine. 

Lorsqu’on  ajoute  de  la  potasse  en  excès  à la  solution  d’un  sel  de 
cobalt,  on  obtient  un  précipité  rose,  qui  est  un  hydrate  de  cobalt. 

Co  (OH)  2 

On  obtient  le  sesquioxyde  de  cobalt  Co'^O^,  en  faisant  passer  un 
courant  de  chlore  dans  de  l’eau  tenant  en  suspension  de  l’hydrate 
coballiqiie  rose. 

2CoO  -h  H^O  -h  Cl-  Co"-05  + 2I1CI 

Le  sesquioxyde  se  dépose  sous  forme  d’un  hydrate  noir,  qui  perd 
son  eau  lorsqu’on  le  chauffe  avec  précaution. 

Ciilurtirc  de  cobalt  CoCl^.  — Lorsqu’on  chauffe  du  cobalt  pul- 
vérulent dans  un  courant  de  chlore,  il  s’enllamme  et  se  convertit 
en  chlorure,  qui  se  sublime  sous  forme  d’écailles  bleues.  On  obtient 
une  solution  de  ce  chlorure,  en  dissolvant  dans  l’acide  chlorhy- 
drique le  protoxyde  ouïe  carbonate  de  cobalt.  La  solution  neutre 
est  rouge  groseille,  et  donne,  par  l’évaporation,  des  cristaux  de 
même  couleur,  qui  sont  un  chlorure  hydraté.  Mais,  lorsqu’on  l'a 
concentrée,  après  l'avoir  mêlée  avec  de  l’acide  chlorhydrique  ou 
sulfurique,  elle  devient  bleue.  Ce  changement  de  couleur,  dû  à la 
formation  d’un  chlorure  anhydre,  dans  le’sein  même  de  la  liqueur 
chaude,  a fait  employer  le  chlorure  de  cobalt,  comme  encre  sym- 
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palhique.  Les  caractères  tracés  avec  la  solution  étendue,  qui  est  rose 
sont  invisibles  sur  le  papier  blanc  et  apparaissent  en  bleu,  lorsqu’on 

chauffe  ce  dernier.  Ils  disparaissent  de  nouveau  à l’air  froid  et 
humide. 

Sulfate  de  cobalt.  — On  trouve,  dans  la  nature,  un  sulfate 
SO^Co  + 711-0,  qui  cristallise  en  prismes  clinorhombiques.  On  ob- 
tient le  même  sel,  en  dissolvant  l’oxyde  ou  le  carbonate  de  cobalt 
dans  1 acide  sullurique  faible,  et  en  concentrant  la  solution  roufe 
A la  température  ordinaire,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  rou4s* 
isomorphes,  avec  le  sulfate  ferreux.  Entre  20°  et  50°,  elle  donne  des 
prismes  orthorhombiques;  renfermant  G molécules  d’eau  et  iso- 
morphes avec  le  sulfate  de  magnésium. 

Caractères  des  sels  de  cobalt.  — Les  sels  de  cobalt  les  plus  - 
importants  sont  formés  par  le  protoxyde.  Leur  solution  est  rose  ou 
rouge  groseille.  Concentrée  et  chaude,  elle  devient  bleue,  surtout 
en  présence  d’un  excès  d’acide. 

L’hydrogène  sulfuré  ne  précipite  pas  les  solutions  cobaltiques. 

Lè  sulfure  d’ammonium  y forme  un  précipité  noir.  La  potasse  y- 
forme  un  piécipité  bleu,  qui  est  un  sel  basique.  En  présence  d’un) 
excès  de  potasse,  ce  précipité  se  convertit  en  hydrate  de  cobalt, , 
qui  est  d’un  rose  sale.  ’ 

L’ammoniaque  y forme  un  précipité  bleu,  soluble  dans  un  excès  ■ 
de  réactif. 

Chauflés  au  chalumeau  avec  du  borax,  les  sels  de  cobalt  donnent, 
une  perle  d’un  bleu  pur. 


NICKEL 

Ni  = 59 

Découvert  par  Cronstedt  en  1751. 

État  naturel  et  extraction.  — On  le  trouve,  à l’état  d’arséiîiure 
xM.Vs-,dans  le  kupferiiickel  ou  nickeline.  Dans  la  préparation  du  smalt 
avec  les  minerais  de  cobalt,  qui  renferment  toujours  du  nickel, 
ce  dernier  métal  se  combine  avec  de  l’arsenic  et  avec  une  certaine 
proportion  de  soufre,  pour  former  une  masse  d’apparence  métal- 
lique. qu’on  désigne  sous  le  nom  de  speiss. 

Dans  les  arts,  on  extrait  le  nickel  du  kupfernickel  ou  du  speiss. 
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Dans  les  laboraloires,  on  le  prépare  en  réduisant  l'oxyde  dans  un 
creuset  brasqué,  ou  en  calcinant  l’oxalate  à l’abri  du  contact  de 
l’air.  Fondu  au  rouge  blanc,  dans  un  creuset  de  chaux  vive,  le 
nickel  se  rassemble  en  un  culot  métallique.  (II.  Sainte-Claire  De- 
ville.) 

Propriétés.  — Le  nickel  pur  est  d’un  blanc  grisâtre.  Il  est  mal- 
léable, duclile,  très-tenace.  Sa  densité  est  = 8,!279  ; elle  s’élève  à 
8,6GG  par  l’action  du  marteau.  Le  nickel  est  le  plus  dur  des  mé- 
taux après  le  manganèse.  Il  est  moins  fusible  que  le  fer,  plus  fusible 
que  le  manganèse.  Il  est  magnétique  à la  température  ordinaire, 
mais  il  cesse  de  l’être  vers  250“.  Il  est  inaltérable  à l’air  à la  tem- 
pérature ordinaire.  Au  rouge,  il  attire  l’oxygène.  Il  se  dissout  len- 
tement dans  les  acides  chlorhydrique  et  sulfurique  étendus,  rapide- 
ment dans  l’acide  azotique.  Au  contact  de  l’acide  azotique  concentré, 
il  devient  passif,  comme  le  fer. 

Le  nickel  est  employé  dans  les  arts,  pour  la  préparation  d’un 
alliage  nommé  packfong  ou  maillechort,  et  qui  renferme  50  p.  de 
cuivre.  25  p.  de  nickel  et  25  p.  de  zinc. 

Par  l’électrolyse  d’une  solution  de  sulfate  double  d’ammoniaque 
et  de  nickel,  le  nickel  se  dépose  sous  forme  d’une  couche  métalli- 
que brillante.  (A.  C.  et  E.  Becquerel).  M.  Adams  a fait  récemment 
une  application  de  cette  propriété  pour  le  nickélisage  de  divers  ob- 
jets, parles  procédés  de  la  galvanoplastie. 

Oxydes  de  nickel.  — On  connaît  un  protoxyde  NiO  et  un  ses- 
quioxyde Ni-0“. 

Le  protoxyde  anhydre  est  une  poudre  d’un  gris  cendré.  On  l’ob- 
tient par  une  forte  calcination  de  l’azotate  ou  du  carbonate  de  nickel 
En  ajoutant  de  la  potasse  à un  sel  de  nickel,  on  obtient  un  précipité 
veit  pomme  qui  est  un  hydrate. 

NiO-t-IDO  = Ni(OH)* 

Le  sesquioxyde  de  nickel  s’obtient  en  calcinant  l’azotate  modéré- 
ment. Il  est  noir.  Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  chlore  dans 
de  l’eau  tenant  en  suspension  de  l’hydrate  de  nickel,  on  obtient  une 
poudre  d’un  brun  foncé  qui  est  un  hydrate  de  sesquioxyde.  On 
peut  aussi  obtenir  cet  hydrate  en  précipitant  un  sel  de  nickel  par 
de  la  potasse  additionnée  d’un  hypochlorite  alcalin. 

Fortement  calciné,  le  sesquioxyde  de  nickel  abandonne  de  l’oxy- 
gène et  se  convertit  en  protoxyde.  Traité  par  l’acide  chlorhydrique, 


MANGANÈSE.  369 

il  donne  du  clilorure  de  nickel,  en  meme  temps  cru'il  se  dé'’'3'^e  du 
chlore.  ° ° 

Ni^O"  + 61IC1  = 511-^0  + 2NiCP  + CP 

Chlorure  de  nickel  NiCP.  - On  l’obtient  anhydre  en  faisant 
agir  le  chlore  sur  du  nickel  en  limaille  ; chaulfé  au  rouge  obscur, 
il  est  ^olalii  et  se  sublime  eu  écaillés  d un  j lune  d’or.  Le  chlorure 
hydraté  se  forme  par  l’action  de  l’eau  bouillante  sur  le  chlorure 
anhydre,  ou  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  l’oxyde  ou 
le  carbonate  de  nickel.  La  solution  est  verte!  Elle,  donne  après  con- 
centration, de  beaux  cristaux  verts  qui  sont  un  chlorure  hydraté 
NiCP  -f  9H-0. 

Sulfate  de  nickel  SO^Ni  -j-  7IP0.  — Ce  sel,  qui  est  d’un  beau  vert 
émeraude  se  dépose  lorsque  sa  solution  est  soumise  à l'évaporation 
spontanée  au— dessous  de  lo°.  11  cristallise  en  prismes  orthorhom— 
biques.  Il  est  isomorphe  avec  le  sulfate  de  magnésie.  Il  existe 
un  autre  sulfate  de  nickel  qui  renfernie  blPO.  Ce  dernier  sel  est 
dimorphe.  Lorsiju’il  se  dépose  entre  20  et  50“  il  cristallise  en  oc- 
taèdres à base  carrée  ; mais  lorsqu’on  fait  cristalliser  sa  solution 
entre  50  et  70  , on  obtient  des  prismes  orthorhombiques,  isomor- 
phes avec  les  sulfates  correspondants  de  magnésium,  de  zinc,  de 
cobalt. 

Le  sulfate  de  nickel  se  dissout  dans  3 fois  son  poids  d’eau  à 10“. 
Caractèrt-s  des  sels  de  nickel.  — Les  sels  de  nickel  hydratés 
ou  en  solution,  sont  d un  beau  vert  emeraude.  Anhydres,  ils  sont 
jaunes. 

L’hydrogène  sulfuré  ne  les  précipite  pas,  la  solution  étant  acide . 
Le  sulfure  d’ammonium  y fait  naître  un  précipité  noir. 

La  potasse  et  le  carbonate  de  potassium  y forment  des  précipités 
vert  pomme. 

L ammoniaquedonne,  dans  les  solutions  neutres,  un  précipité  vert 
d hydrate  de  nickel,  qui  se  dissout  dans  une.xces  d’ammoniaque  en 
formant  une  liqueur  bleue. 

MANGANÈSE 

Mil  = 55 

Ce  metnl  a ete  obtenu  sous  forme  d une  masse  cohérente,  très- 
dure,  par  réduction  du  carbonate  manganeux  ou  de  l’oxyde  rouge 


21 


370 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODEUNE. 

de  manganèse  au  moyen  du  charbon  ou  du  sucre,  à une  lempéra- 
lure  extrêmement  élevée.  Celle  réduction  se  l’ait  dans  un  creuset 
de  chau.v  vive.  (II.  Deville  ) 

Le  manganèse  est  d'un  gris  blanchâtre  et  presque  aussi  infusible 
que  le  platine.  Sa  densité  est  d’environ  7,2.  Sa  poudre  décompose 
l’eau  tiède. 

OXYDES  DE  MANGANÈSE. 

Le  manganèse  est  très-oxydable  et  forme  avec  l’oxygène  6 combi- 
naisons, savoir  : 


L’oxyde  manganeux MnO 

L’oxyde  rouge  de  manganèse Mn^O* 

L’oxyde  manganique 

Le  bioxyde  ou  peroxyde  de  manganèse 3InO' 

L'anliydride  manganique 3InO’ 

L’anhydride  permanganique 31n“0'' 


L'oxyde  manganeux  prend  naissance  lorsqu'on  chauffe  fortement 
le  carbonate  manganeux  dans  un  courant  de  gaz  hydrogène.  Du  gaz 
carbonique  se  dégage  et  il  reste  une  poudre  verte.  C’est  l’oxyde 
manganeux.  Il  prend  feu  au  contact  d’un  corps  incandescent  et  se 
convertit  en  une  poudre  rouge  brun  qui  est  Y oxyde  rouge  de  man- 
ganèse. 

5MnO  -J-  0 = Mn^C‘^ 

Ce  dernier  corps  se  forme  aussi  par  la  calcination  du  bioxyde  de 
manganèse  (p.  55).  Il  est  analogue  «à  l’oxyde  magnétique  de  fer. 

Il  constitue  le  minéral  qu’on  nomme  hausmanniie. 

L'oxyde  manganique  Mn-0^  se  rencontre  dans  la  nature  à l’état 
cristallisé.  C’est  la  hraunile.  Il  est  isomorphe  avec  l’alumine  et  le 
sesquioxyde  de  fer. 

BIOXYDE  DE  MANGANÈSE. 

(rr.ROXYDE  DE  MANGANÈSE.) 

MnO® 

Ce  eorps  important  se  rencontre  abondamment  dans  la  nature  : il 
conslilue  le  pyrolusile.  On  l’obtient  pur  et  anhydre  en  exposant  une 
solution  concentrée  d’azotate  manganeux  à des  températures  s’éle- 
vant graduellement  jusqu'à  155°.  Il  se  dégage  des  vapeurs  nitreuses, 
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et  il  se  dépose  une  masse  d un  brun  noir  brillant  qui  est  le  bioxyde- 

(AzO^)-Mn  =r  MnO-  + 2ÂzO- 


Chauffé  au  rouge,  il  perd  le  tiers  de  son  oxygène  et  se  convertit' 
en  oxyde  rouge^  (page  55).  Lorsqu’on  le  chauffe  avec  l’acide  sulfu- 
lique  concentré,  il  perd  la  moitié  de  son  oxygène  et  se  convertit 
en  sulfate  manganeux. 


MnQ2  + S0^H2  SOhMn  + IL^O  + O 

Avec  1 acide  chlorhydrique,  il  donne  du  chlore,  de  l’eau  et  du 
chlorure  manganeux  (page  112). 

11  se  forme  un  hydrate  de  bioxyde  de  manganèse  lorsqu’on  dirige 
du  chlore,  en  excès,  dans  de  l’eau,  tenant  en  suspension  de  l’hydrate 
ou  du  carbonate  manganeux.  L’hydrate  de  bioxyde  de  manganèse 
est  une  poudre  d'un  brun  foncé. 

On  fait  un  grand  usage  du  bioxyde  de  manganèse,  pour  la  prépa- 
lation  de  1 oxygène  et  du  chlore.  Dans  les  verreries,  on  l'emploie 
pour  décolorer  le  verre  noirci  par  des  matières  charbonneuses. 


ACIDE  MANGANIQUE. 

Lorsqu’on  chauffe  au  creuset  d’argent  du  bioxyde  de  manganèse 
avec  de  la  potasse  caustique  et  qu’on  reprend  la  masse  calcinée  et 
refroidie  par  l’eau,  celle-ci  dissout  du  manganate  de  potassium  On 
obtient  ainsi  une  liqueur  vert  foncé  qui,  évaporée  dans  le  vide 
laisse  une  masse  cristalline.  On  dépose  ces  cristaux  sur  une  plaque 
de  porcelaine  dégourdie  qui  s’imprègne  d’une  eau  mère  alcaline.  11 
reste  des  aiguilles  vertes  de  manganate  de  potassium  MnO^K^.  Ce 
sel  est  isomorphe  avec  le  sulfate  SOID-. 

Soumise  à 1 ébullition,  la  solution  verte  se  colore  en  rouge  et  laisse 
déposer  des  flocons  bruns  d’hydrate  de  peroxyde  de  manganèse.  L( 
liqueur  rouge  est  une  solution  de  permanganate  de  potassium  ; ce 
sel  se  forme  aux  dépens  du  manganate  qui  se  dédouble  en  hydrate 
de  bioxyde,  potasse  caustique  et  permanganate.  . 

5MnOM{2  ^ Mn0^^l20  4K[I0 

M:ingnnale  rermangaiiale  Ilviirale 

tle  pût,ssium.  je  polassiuin.  de  hiuxyclc 

de  inangaiièsc. 

Un  dédoublement  analogue  a lieu  lorsqu’on  ajoule  un  acide  à la^ 
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solution  verte  du  manganate  : il  se  forme  un  sel  manganeux  et  de 
l’acide  permanganique  qui  colore  la  liqueur  en  rouge. 


ACIDE  PERMANGANIQUE. 

Le  permanganate  de  potassium  Mn-O^K^  que  nous  venons  de 
mentionner  est  un  sel  très-important.  Pour  le  préparer,  on  introduit 
dans  un  creuset  de  fer  5 parties  de  potasse  caustique,  avec  une 
t>etite  quantité  d’eau,  puis  un  mélange  de  3 parties  * de  chlorate 
de  potassium  et  de  4 parties  de  peroxyde  de  mangané-'e  finement 
pulvérisé.  On  chauffe,  en  remuant  continuellement,  jusqu’à  ce  que 
la  masse  soit  sèche  et  que  la  température  se  soit  élevée  au  rouge 
obscur.  Après  le  refroidissement,  on  pulvérise  le  produit  et  on  l’in- 
troduit dans  200  parties  d’eau  bouillante.  Quand  la  liqueur  a pris 
une  teinte  pourpre,  on  la  laisse  reposer,  on  la  décante  et,  après 
l’avoir  neutralisée  par  l’acide  azotic|ue  trcs-étendu,  on  l’évapore  à 
une  douce  chaleur.  Par  le  refroidissement  elle  laisse  déposer  des 
cristaux  que  l’on  fait  sécher  sur  une  brique. 

Le  permanganate  de  potassium  cristallise  en  aiguilles  presque 
noires  et  à reflets  métalliques.  Il  se  dissout  dans  15  à 16  parties  d’eau 
froide.  La  solution  est  d’un  pourpre  magnifique  et  intense. 

Expériences.  Qu'on  verse  dans  cette  liqueur  pourpre  une  solution 
d’acide  sulfureux.  Elle  se  décolore  à l’instant  et  ne  renferme  plus 
que  du  sulfate  de  potassium  et  du  sulfate  de  manganèse. 

Qu’on  dépose  sur  du  papier  une  goutte  de  la  solution  de  perman- 
ganate-,  celle  ci  se  décolore  et  l’on  voit  apparaître  une  tache  brune 
d’hydrate  de  bioxyde  de  manganèse. 

Ces  expériences  mettent  en  évidence  les  propriétés  oxydantes  du 
permanganate.  Dans  la  première,  c’est  l’acide  sulfureux  qui  est 
oxydé;  dans  la  seconde,  c’est  le  papier  dont  le  charbon  et  l’hydro- 
gène s’em|)arent  de  l’oxygène  du  permanganate,  qui  se  trouve  ré- 
duit en  bioxyde. 


SULFATE  MANG.ANEUX. 

SO‘jîn  -h  711*0 

On  peut  préparer  ce  sel  en  dissolvant  du  carbonate  manganeux 
dans  l’acide  sulfurique.  La  solution  rose,  convenablement  concen- 
trée, laisse  déposer  entre  0 et  C“  des  prismes  cliiiorhombiques, 
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isomorplies  avec  le  vilriol  vert,  et  renfermant  comme  lui  7 molé- 
cules d eau  de  cristallisation. 

Entre  et  20»  le  sull'ate  manganeux  cristallise  avec  5 molécules 

Enlîn,  entre  20  et  30  il  se  dépose  sous  forme  de  prismes  clino- 
cules'd'ea'r  ‘1“'  renferment  que  4 molé- 

r»Jr  roses,  et  ils  le  sont  d'autant  plus  qu’ils 

snni^f  grande  quantité  d’eau  de  cristallisation.  Ils 

sont  tres-solubles  dans  l’eau. 


CARBONATE  MANGANEUX. 

CO^Vn 

Pour  obtenir  ce  sel.  on  peut  tirer  parti  des  résidus  de  la  prépa- 
ration du  chlore.  On  desséche  ceux-ci,  sans  les  filtrer,  dans  une 
capsule  de  porcelaine,  en  remuant  fréquemment,  puis  on  calcine  le 
lesidu,  en  présence  d’un  excès  de  peroxyde  de  manganèse.  Le  clilo- 
ruie  ferrique,  mele  au  chlorure  manganeux,  est  décomposé  pendant 
celte  operation,  ou  se  volatilise.  Il  reste  de  l’oxyde  ferrique  mêlé  à 
oxyde  de  manganèse  ene.xcés.  Le  chlorure  manganeux  résiste.  On 
extrait  en  reprenant  le  tout  par  l’eau  bouillante.  On  obtient  ainsi 

Hni  précipité  ce  dernier  à l état  de  sulfure,  en  ajou- 

tant petit  a petit  une  solution  de  sul.'ure  de  sodium.  Dés  que  le  pré 
ipile,  qui  était  d abord  noirâtre,  commence  à prendre  une  leLte 

carbonate  de  sÔdi’um.  "’ 

Le  caibonate  de  manganèse  constitue  une  poudre  blanche  lé^é- 
ement  rose.  Lliaulle  au  contact  de  l’air,  il  abandonne  son  acide 
caibonique  et  se  convertit  en  oxyde  rouge  de  manganèse. 

Carac.èrcsdes  sels  de  manganèse.  - Les  sels  mam-aneux 
sont  incolores  ou  légèrement  rosés.  Leurs  solutions  ne  sont  point 
precipi  ees  par  1 hydrogène  sulfuré.  Le  sulfure  d'aminoniura  les 
précipité  en  couleur  de  chair,  le  carbonate  sodique  en  blanc  sale 
La  potasse  y produit  un  précipité  d’un  blanc  sale  d’hydrate  man 

Lliaulles  au  chalumeau  avec  une  petite  quantité  de  potasse  caustique 
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ou  de  nitrate  potassique,  les  sels  de  manganèse  donnent  une  masse 
qui  se  dissout  dans  l’eau  avec  une  couleur  verte  (manganate). 

CHROME 

Cr  = 55,5 

Ce  métal  a été  découvert,  en  1797,  par  Vauqiielin,  dans  un  mi- 
néral qu’on  nommait  autrefois  plomb  rouge  de  Sibérie,  et  qui  est  du 
chromate  de  plomb.  Il  forme  un  des  éléments  du  fer  chromé,  com- 
binaison d’oxyde  de  chrome  et  de  protoxyde  de  fer,  Cr-0’,Fe0,  qui 
correspond  à l’oxyde  magnétique  de  1er,  Fe-0^,Feü. 

M.  II.  Deville  a isolé  ce  métal  en  calcinant  l’oxyde  de  chrome  avec 
du  charbon  et  de  l’huile  de  lin  dans  des  creusets  de  chaux  et  de 
charbon.  Ainsi  préparé,  le  chrome  forme  des  grains  métalliques 
d’un  gris  blanc,  cassants,  aussi  durs  que  le  corindon,  d'une  densité 
de  5,9.  ■ , 

Ce  métal  ne  s’oxyde  pas  à l’air,  à la  température  ordinaire.  Au 
rouge,  il  se  convertit  en  oxyde  Cr-0^.  Projeté  sur  du  chlorate  de 
potassium  en  fusion,  il  brûle  avec  une  flamme  blanche  éclatante 
et  se  convertit  en  chromate.  11  brûle  de  même  dans  le  chlore  et  se 
transforme  en  chlorure  violet.  Il  se  dissout  dans  l’acide  chlorhy- 
. drique,  avec  dégagement  d’hydrogène. 

COMBINAISONS  DU  CHROME  AVEC  L’OXYGÈNE. 

On  connaît  deux  combinaisons  bien  définies  de  chrome  et  d’oxy- 
gène, l’oxyde  vert  de  chrome  Cr-0^  et  l’anhydride  chromique  CrO^. 

L'oxyde  de  elironie  est  une  poudre  verte.  On  l’obtient  en  cal- 
cinant le  chromate  mercureux. 

2(CrOMlg-)  =:  4Ilg  -f-  Cr-0^  -h  C® 

Un  autre  procédé  consiste  à chauffer,  dans  un  creuset,  un  mé- 
lange intime  de  2 parties  de  bichromate  de  potassium  avec  un  peu 
plus  de  1 partie  de  fleur  de  soufre.  Après  le  refroidissement,  on 
épuise  la  niasse  par  l’eau,  cpii  dissout  du  sulfate  de  potassium  et 
laisse  de  l’oxyde  de  chrome. 

M.  Fremy  l’a  obtenu,  sous  forme  de  petits  cristaux,  en  dirigeant 
un  courant  de  chlore  sur  du  cliromate  de  potassium,  chauffé  au 
rouge,  et  en  épuisant  par  l’eau  la  masse  refroidie. 
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L’oxyde  de  chrome  esl  indécomposable  par  la  clialcur;  il  ne  fond 
qu’au  feu  de  forge.  Il  forme  avec  l’eau  plusieurs  hydrates.  Lors- 
qu’on ajoute  de  l’ammoniaque  à une  solution  verte  de  chlorui-e 
clu’omique,  il  se  préci])ile  des  flocons  verts,  qui  sont  un  hydrate 
chromique  : ils  se  dissolvent  dans  les  acides  et  dans  la  potasse. 

L'anhydride  cliroinique  CrO^  se  présente  en  aiguilles  d’un 
rouge  foncé.  On  le  prépare  en  ajoutant  peu  h peu,  à une  solution 
saturée  à froid  de  bichromate  de  potassium,  1 fois  i son  volume  d’a- 
cide sulfurique. 

L anhydride  chromique,  mis  en  liberté,  se  sépare  en  cristaux, 
qu’on  laisse  égoutter  et  qu’on  dissout  ensuite  dans  une  petite  quan- 
tité d’eau  tiède. 

Il  est  déliquescent.  Sa  solution  aqueuse  est  d’un  jaun'^' brun  foncé. 
G est  un  oxydant  très-énergique.  L’acide  chlorhydrique  le  convertit 
en  chlorure  chromique,  avec  dégagement  de  chlore. 

2Cr05  4-  12HC1  = Cr^Cl^  + + SCI^ 

Expé)  ience.  Si  1 on  ajoute  à une  solution  d’acide  chromique  une 
solution  concentrée  d acide  sulfureux,  la  liqueur  se  colore  immé- 
diatement en  vert,  par  suite  de  la  formation  d’un  sulfate  chro- 
mique. 

Chromâtes.  — On  connaît  un  certain  nombre  de  chromâtes  ; 
ies  plus  importants  sont  ceux  de  potassium  et  de  plomb. 

Le  chromaie  neutre  de  potassium  CrO^K-  cristalline  en  prismes  or- 
thorhombiques,  d’un  jaune  citron.  Il  est  isomorphe  avec  le  sulfate 
de  potassium  Il  est  trés-soIuble  dans  l’eau,  qu’il  colore  en 

jaune  intense.  Tel  est  son  pouvoir  colorant  que  1 partie  de  chro- 
mate  produit  une  coloration  sensible  dans  40,000  parties  d’eau. 

Le  bichromate  de  potassium  Cr^OMv'^  se  prépare  en  chauffant  au 
rouge  deux  parties  de  fer  chromé  avec  1 partie  de  nitre.  On  reprend 
la  masse  calcinée  par  1 eau,  qui  dissout  du  chromate  neutre.  On 
ajoute  à la  solution  de  1 acide  acétique.  Celui-ci  précipite  la  silice 
provenant  du  creuset  et  entrée  en  solution  sous  forme  de  silicate, 
et,  enlevant  au  chromate  la  moitié  du  potassium,  le  convertit  en 
bichromate.  Ce  dernier  se  dépose  par  l’évajioration. 

Le  bichromate  de  potassium  est  un  beau  sel  coloré  en  rou^m 
orangé.  11  cristallise  en  tables  quadrangulaires,  dérivées  d’unprisme 
dissymétrique. 
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II  se  dissout  dans  8 à 10  parties  d’eau  froide  et  dans  une  quan- 
tité beaucoup  moindre  d’eau  bouillante. 

Une  forte  chaleur  le  décompose  en  chromate  neutre,  oxyde  de 
chrome  et  oxygène. 

2Cr‘^0^K2  = 2CrO*K-  + Cr^O^  + 0^ 

Bicliromnte  Cliromnte  Oxyde 

de  potassium.  de  potassium.  de  cluome. 

Chauffée  avec  de  l’acide  sulfurique,  il  se  convertit,  en  perdant 
de  l’oxygéne,  en  sulfate  chromique,  qui  reste  mélangé  avec  du  sul- 
fate de  potassium. 

Cr20^K2  + 480^112  = (S0^)-Cr2  + + 41PO  + 0* 

Bicliromate.  Sulf.de  Sullale 

chromique.  de  potassium. 

Le  résidu,  étant  repris  par  l’eau,  donne  une  solution  verte,  qui 
laisse  déposer,  par  l’évaporation,  de  beaux  cristaux  octaédriques, 
d’un  noi  violet,  qui  sont  l’alun  de  chrome  (page  559). 

(SO^)-Cr^-  + S0^K2  + 24IP0 

L’acide  sulfureux  réduit  à froid  le  bichromate  de  potassium  en 
donnant  de  même  de  l’alun  de  chrome,  si  l’on  a soin  d’ajouter  de 
l’acide  sulfurique 

Cr’O^K^  + 5S0^-h  S0Hl2=(S04)5(Cr^)S0Mv‘^  + Il-0 

COMBINAISONS  DU  CHROME  AVEC  LE  CHLORE. 

On  en  connaît  plusieurs. 

La  plus  importante  est  le  chlorure  violet  Cr-Cl®,  qui  correspond 
au  chlorure  d’aluminium  et  au  chlorure  ferrique.  On  l’obtient  en 
dirigeant  un  courant  de  chlore  sur  un  mélange  intime  et  parfaite- 
ment sec  d’oxyde  de  chrome  et  de  charbon,  qu’on  chauffe  au  rouge 
dans  un  tube  de  porcelaine  : il  se  dégage  de  l’o.\yde  de  carbone,  et 
le  chlorure  de  chrome  se  sublime  dans  la  partie  extérieure  du  tube, 
sous  forme  de  paillettes  brillantes,  Heur  de  pêcher. 

Ces  cristaux  sont  presque  insolubles  dans  l’eau  froide  et  ne  se 
dissolvent  que  lentement  dans  l’eau  bouillante.  L’hydrogène  les  ré- 
duit an  rouge  avec  dégagement  d’acide  chlorhydrique  et  les  convertit 
en  chlorure  Cr^CO,  qui  cristallise  en  paillettes  blanches,  (l'eligot.) 

Gracie -i- 112  =2IIC1  Cr^ci^ 
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wsMurn. 

r très-petite  quantité  de  chlorure 

r^-rir  chaude  tenant  en  suspension  du  chlorure  violet 

1 , ce  einier  se  dissoudra  cà  l’instant  en  forinaiil  une  solution 

verte. 

On  connaît  un  anhydride  chlorochromîque  CrO^Cl^.  Tour  l’obtenir 
on  chaulle  un  mélange  préalablement  Ibudu  de  sel  marin  et  de  bi- 
chromate de  potassium  avec  de  l’acide  sulfurique  : il  se  déga-e  des 
\apeurs  rouges,  abondantes,  qui  se  condensent  sous  forme  d’un 

'TnoV'°of  Sa  densité  e>t  égale 

a ,9.0  a O».  (Thorpe.)  Mis  en  contact  avec  de  l’eau,  il  forme  de 
1 acide  chlorhydrique  et  de  l’anhydride  chromique. 

CrC^Cf-i  + IPO  CrO^  -f  2I1C1 


BISMUTH 

Ci  = 210 

. Exiraction.  — Ce  métal  se  rencontre  à l’état  natif  dans  une 
gangue  quartzeuse.  Pour  l’extraire,  il  suffit  de  chauffer  le  minerai 
dans  des  tuyaux  de  tôle  ou  de  fonte,  disposés  dans  un  four  suivant 
une  direction  inclinée.  Le  bismuth  fond  et  s écoulé  par  une  ou- 
verture pratiquée  à 1 extrémité  inférieure. 

Le  bismuth  du  cottimerce  n'est  jamais  pur.  Il  renferme  ntielnues 
du*soufre”"^^*  melaux.  presque  toujours  de  1 arsenic,  quelquefois 

I^ur  1 en  débarrasser,  on  le  réduit  en  poudre  ; on  le  mêle  avec 

,0  de  son  poids  d azotate  de  potassium  et  Pou  chauffe  au  roime 
dans  un  creuset  de  terre.  Les  métaux  étrangers,  plus  oxydables  qui 
le  bismuth,  se  transforment  en  oxydes,  l’arsenic  en  arséiiiate  et  le  . 
soufre  en  sullate.  Au  besoin,  on  répète  ce  traitement  une  seconde 

Propriétés.  - Le  bismuth  est  un  métal  d'un  blanc  gris,  offrant 
un  reflet  jauiiatre.  Il  présente  une  cassure  cristalline,  lamelleuse 
ha  densile  est  égalé  a 9,83.  Il  fond  à MA”.  Par  le  refroidissement, 
il  cristallise.  On  I obtient  en  beaux  cristaux,  en  laissant  refroidir 
lentement  quelques  kilogrammes  de  bismuth,  perçant  ensuite  la 
croule  solide,  qui  se  forme  à la  surface,  et  laissant  s’écouler  le  mél.al 
demeure  liquide.  L’intérieur  du  vase  présenle  alors  de  magniliqués 
treimes  pyramidales,  offrant  les  teintes  irisées  les  plus  vives.  Les 
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cristaux  sont  des  rhomboèdres.  Leur  surface  est  recouverte  d’une 
mince  pellicule  d’o.xyde,  qui  donne  lieu  aux  jeux  de  lumière  des 
bulles  de  savon. 

Le  bismuth  augmente  de  volume  en  se  solidifiant.  Au  rouge  blanc, 
il  se  volatilise.  11  est  inaltérable  à l'air,  à la  température  ordi- 
naire. Chauffé  au  rouge,  il  attire  l'oxygène  et  brûle  en  formant  de 
l’oxyde  bismuthique.  Son  meilleur  dissolvant  est  l’acide  azotique,  qui 
le  convertit  en  azolate. 

Les  divers  composés  du  bismuth  offrent  la  plus  grande  analogie 
avec  ceux  de  l’antimoine,  à côté  duquel  ce  métal  doit  être  rangé, 
dans  la  famille  de  corps  comprenant  l’azote,  le  phosphore,  l’ar- 
senic, l'antimoine,  le  bismuth. 

L’analogie  de  l’antimoine  et  du  bismuth  se  révèle  notamment 
dans  les  composés  suivants  : 

BiCF  SbCP 

Trichloriire  de  bismuth.  Trichlorure  d'antimoine. 


Oxyde  bisiioulhiniie. 

Bc^üs 

Anliydride  bismutbifjue. 

Bi-'O* 

BismiUliale  de  bismulli. 

Bi^S^ 

Sulfure  de  bismuth. 


Sb-O- 

Oxyde  antimonieux. 

Sb^O- 

Anhydride  antomoniquo. 

Sb^O* 

Aatimoniate  d’antimoine. 

Sb^S" 

Sulfure  (i’antimoin?. 


Le  bismuth  se  rapproche  d’ailleurs  des  métaux  proprement  dits, 
non-seulement  par  ses  propriétés,  mais  encore  par  la  faculté  qu’il 
possède  de  former  des  sels  définis.  11  est  triatomique  dans  ses  com- 
binaisons les  plus  importantes  : l’oxyde,  le  chlorure,  l’azotate. 


OXYDE  BISMUTHIQUE. 

Bi-0® 

On  obtient  ce  corps  on  décomposant  l’azotate  [lar  la  chaleur.  C’est 
une  poudre  d’un  jaune  paille,  fusible  à la  chaleur  rouge  et  donnant, 
par  le  refroidissement,  une  masse  vitreuse  d’un  jaune  foncé.  Il  at- 
taque les  creusets  de  terre  encore  plus  facilement  que  la  litharge. 

On  obtient  un  oxyde  de  bismuth  hydraté  en  traitant  l’azotate  ou 
le  sous-azotate  par  la  potasse  ou  l’ammoniaque.  C’est  une  poudre 
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blanche,  insoluble  dans  un  excès  d’alcali,  etqui,  soumiseà  Tébui- 
lilion  dans  la  potasse,  se  convertit  en  oxyde  anhydre  cristallin. 

CHLORURE  BISMUTHIQUE. 

ni 

BiCI* 

Le  bismulh,  très-divisé,  brûle  dans  le  chlore  et  se  transforme  en 
chlorure.  Pour  préparer  ce  dernier,  on  dirige  un  courant  de  chlore 
sec  dansune  conuiede  verre,  dans  laquelle  on  a fondu  du  bis- 
mulh. Le  chlorure  distille  et  se  coiicréle  dans  le  récipient  en  une 
masse  ciistal  nie,  fusible,  déliquescente,  qu'on  désignait  aiilrefois 
sous  le  nom  de  beurre  de  bismuth.  On  peut  obtenir  un  chlorure  de 

ismulh  crislallise  et  hydraté,  en  évaporant  une  dissolution  de 
bismuth  dans  l’eau  régale. 

Le  chlorure  de  bismuth  se  dissout  dans  l’eau  chargée  d’acide 
tlilorhydrique,  mais  se  décompose  lorsqu’on  le  traite  par  l’eau  pure- 
il  est  converti,  dans  ce  cas, .en  oxychlorure,  qui  se  précipite  sous 
la  lorme  d une  poudre  blanche,  ténue,  en  même  temps  qu’il  se 
foiine  de  1 acide  chlorhydrique. 

2BiCF  + 2IPO=:  2BiOCl  +4IIC1 

L oxychlorure  de  bismuth  est  connu  sous  le  nom  de  blanc  de 
perle.  Il  renferme  BiOCI. 


AZOTATE  DE  BISMUTH. 

(AzO’'')’DÏ' 

Le  bismuth  se  dissout  facilement  dans  l’acide  azotique;  la  solu- 
lon  concentrée  laisse  déposer  de  gros  prismes  cà  4 pans.  Ces  cris- 
taux sont  incolores  et  déliquescents.  Ils  renferment  ; 

(Az05)-*jji  31P20 

Il  sont  très-solubles  dans  l’eau  acidulée  d’acide  azotique 
Lxpenence.  Je  verse  une  solution  acide  d’azotate  bismuthique  dans 
i n nand  excès  d eau.  Il  se  lorme  un  précipité  blanc,  pulvérulent 

l'acide  atiqu;^  deveT^ÏL^ 

Ce  lu-ecipité,  très-employé  en  médecine,  était  connu  autrefois 


580 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

SOUP  le  nom  de  magistère  de  bismuth.  Sa  composition  est  générale- 
ment exprimée  par  la  formule  : 

AzÜ^Bi  + ll20  = AzO5(BiO)'  + lI^O 

C’est  de  l’azotate  de  bismuthyle,  c’est-à-dire  de  l’acide  azotique 
AzO‘’Il  dans  lequel  l’atome  d’h\drogène  basique  est  remplacé  par  le 
groupe  BiO.  Ce  groupe  est  monoalomique,  par  la  raison  que  l’oxygène 
diatomique  neutralise  2 des  atomicités  du  bismuth  trialomique. 

On  peut  au>si  envisager  le  sous-azotate  de  bismuth  comme  un 
déri\é  de  l’acide  ortboazotique  AzO'^11^,  correspondant  à l’acide  phos- 
phorique  Ph04F  (page  203). 

AzO^IF  AzO^Bi 

Aciile  orllioazotique.  Sous-azotate  de  bismuth. 

L’eau  bouillante  enlève  encore  de  l'acide  azotique  au  magistère 
de  bismuth.  La  poudre  blanche  qui  reste  constitue  le  blanc  de  fard. 

Caractères  des  solutions  de  bismiitli.  — Additionnées  d’une 
grande  quantité  d’eau,  elles  donnent  (tes  précipités  blancs  de  sous- 
sels.  — L’hydrogène  sulfuré  et  les  ^ulfures  solubles  y forment  un 
précipité  brun  noir  de  sulfure  de  bismuth,  insoluble  dans  un  excès 
de  sullure  d’ammonium.  — Les  alcalis  caustiques  et  les  carbonates 
alcalins  donnent  un  précipité  blanc,  insoluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Les  solutions  de  bismuth  ne  sont  précipitées  ni  par  l’acide  sul- 
furique, ni  par  l’acide  chlorhydrique. 

Chauffés  au  chalumeau,  dans  la  flamme  réductrice,  avec  du  car- 
bonate de  sodium,  les  composés  de  bismuth  donnent  un  globule 
métallique  très-cassant  après  le  refroidissement. 

ÉTAIN 

Sn  = 118 


État  naturel  et  extraction.  — Le  seul  minerai  d’étain  que 
l’on,  exploite  est  le  bioxyde  [cassitérite).  On  le  rencontre  en  filons 
dans  les  terrains  les  plus  anciens,  ou  disséminé  dans  les  sables  pro- 
venant de  leur  désagrégation.  Les  principales  mines  d'étain  sont 
situées  aux  Indes,  dans  la  presqu’île  de  Malacca  et  dans  file  de 
Banca,  en  Angleterre  et  en  Saxe. 

Leminerai  d’élainestgénéralementmêlé  à divers minérauxdenses. 


ÉTAIN. 
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Fig.  108. 


tels  que  sulfures  et  sulfo-arséniures  de  fer,  sulfures  de  cuivre  de 
plomb.  Après  l’avoir  bocardé  et  lavé  pour  enlraîner  les  matériaux 
terreux  plus  légers,  on  le  grille.  On  oxyde  ainsi  et  I on  désagrégé  les 

sullures  et  sulfo-arséniures.  Le 
produit  grillé  et  bocardé  est  sou- 
mis à uii  second  lavage  qui  en- 
traîne les  oxydes  légers  en  lais- 
sant la  cissilérile.  Ce  dernier 
oxyde  est  cliauflé  avec  du  char- 
bon dans  un  four  à manche 
{fig.  108),  sorte  de  fourneau  pris- 
matique terminé,  à sa  partie  in- 
férieure, par  un  creuset  où  le 
métal  se  rassemble.  On  y injecte 
de  l’air  par  une  tuyère  D.  II  se 
forme  de  l’oxyde  de  carbone  qui 
réduit  l’oxyde  stannique.  L’étain 
se  rassemble  dans  le  creuset.  De 
là  on  le  fait  passer  dans  un  bas- 
sin l,  où  on  l’agite  avec  des  bâ- 
tons de  bois  vert.  La  vapeur  d’eau  et  les  gaz  provenant  de  la  car- 
bonisalion  du  bois  contribuent  à agiter  la  masse  fondue  et  à ame- 
ner à la  sur.'ace  les  matières  étrangères  ou  crasses,  qu’on  enlève. 
Le  métal  est  ensuite  coulé  dans  des  moules. 

Ainsi  obtenu,  il  est  généralement  allié  à de  petites  quantités  de 
cuivre,  de  fer,  de  plomb,  d’antimoine,  d’arsenic.  Pour  le  purifier 
on  le  chauffe  lentement  sur  la  sole  inclinée  d’un  fourneau  à réver- 
bère. L’étain  pur  fond  le  premier  et  s’écoule  au  dehors  du  fourneau 
tandis  que  les  alliages  d’étain  moins  fusibles  restent  sur  la  sole! 
Ce  mode  d’aflinage  se  nomme  liqualion. 

Propriétés.  — L’étain  pur  est  un  métal  blanc  qui  se  rapproche 
de  l’argent  par  sa  couleur  et  son  éclat.  11  fond  à 228°.  Par  un  re- 
froidissement lent,  il  cristallise.  On  obtient  aussi  des  cristaux  d’étain 
en  précipitant  ce  métal  par  voie  galvanique.  Ces  cristaux  appar- 
tiennent au  type  du  prisme  à base  carrée  (Mdler.)  Leur  densdé  est 

égale  à 7,178.  Celle  du  métal  fondu  et  refroidi  lentement  est 
de  7,575.  (11.  Deville.) 

L étain  est  ductile  et  malléable.  Lors(|u’on  plie  un  saumon  d’étain, 
on  entend  un  bruit  particulier  qu’on  nomme  le  cri  de  l'étain. 
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Ce  métal  se  conserve  sans  altération  à l’air.  Fondu,  il  se  recouvre 
rapidement  d’une  pellicule  grisâtre  d’oxyde. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  dissout  l’étain,  avec  dégagement 
d’iiydrogéne.  L’action  est  rapide  lorsqu’on  chauffe. 

Expérience.  Si  l’on  verse  de  l’acide  azotique  ordinaire  sur  de 
l'étain  en  grenailles,  une  action  très-vive  se  manifeste  immédiate- 
ment. L’étain  se  convertit  en  une  poudre  blanche  de  bioxyde,  et  il 
se  dégage  des  torrents  de  vapeurs  rouges. 

Très-étendu  d’eau,  le  même  acide  attaque  l’étain  presque  sans 
dégagement  de  gaz.  La  liqueur  renferme,  au  bout  de  quelque  temps, 
une  petite  quantiléd’azotate  stanneuxet  de  l’azotate  d’ammoniaque. 
L’ammoniaque  se  forme  ici  par  suite  de  la  réduction  simultanée  de 
l’eau  et  de  l'acide  azotique  par  l’étain. 

AzO'dlH-  IL^O  — 2Q2:=AzIl5 

Lorsqu’on  chauffe  l’étain  avec  une  solution  concentrée  de  potasse 
ou  de  soude,  il  se  dégage  de  l’hydrogène  et  il  se  forme  un  stannate 
alcalin. 

Lisages  de  l’étain.  — L’étain  entre  dans  la  composition  des 
bronzes.  On  s’en  sert  pour  la  fabrication  de  plats,  de  couverts  et  de 
ces  lames  minces  dont  on  entoure  divers  objets  de  consommation, 
tels  que  le  chocolat. 

Vélamage  des  ustensiles  de  cuisine  en  métal  consiste  à les  recou- 
vrir d’une  mince  couche  d’étain.  Celle-ci  est  destinée  à protéger  le 
cuivre  ou  le  fer  contre  l’action  dissolvante  des  acides  qui  entrent 
dans  la  composition  de  certains  aliments.  Pour  élamer  ces  objets, 
on  commence  par  en  décaper  la  surface  en  les  frottant  avec  du 
sable,  et  on  les  trempe  ensuite  dans  un  bain  d’étain.  Après  avoir 
séparé  l'excès  de  métal,  on  les  frotte  avec  des  étoupesou  des  linges 
imprégnés  de  sel  ammoniac. 

Le  fer-blanc  est  de  la  tôle  recouverte  d’une  mince  couche  d’étain. 
Pour  le  fabriquer,  on  commence  par  décaper  la  feuille  de  tôle,  en  la 
plongeant  dans  de  l’acide  sulfurique  étendu,  qui  enlève  l'oxyde;  on 
la  frotte  ensuite  avec  du  sable,  puis  on  la  plonge  successivement 
dans  un  bain  de  suif  fondu,  et  dans  un  bain  d’étain  recouvert  d’une 
couche  de  suif.  File  se  couvre. ainsi  d'une  couche  d’étain.  Au  con- 
tact du  fer,  l’étain  est  entré  en  combinaison,  formant  un  véritable 
alliage;  celui-ci  est  recouvert  par  une  couche  d’étain  pur. 

Lorsqu’on  lave  la  surface  du  fer-blanc  avec  un  mélange  d’acide 
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clilorhydrique  et  d acide  azotique,  on  dissout  la  couche  superficielle 
d’étain,  et  on  met  à nu  l’alliage  cristallisé  d’étain  et  de  fer.  C’est  ce 
qu’on  nomme  le  moiré  métallique. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’ÉTAIN. 

L é'nin  forme  avec  l’oxygène  deux  oxydes,  savoir  : 


L*oxyde  stanneux SnO 

L’anhydride  slannique SnO* 


Le  premier  est  peu  important.  On  l’obtient  en  précipitant  une  so- 
lution de  chlorure  stanneux  par  la  potasse  et  en  faisant  bouillir. 
Le  précipité  blanc  d hydrate  stanneux,  d’abord  formé,  se  convertit 
par  1 ébullition  en  une  poudre  noire  cristalline  d’oxyde  stanneux. 
Lorsqu  on  chauffe  cette  substance  à 250“,  elle  décrépite,  augmente 
de  volume  et  se  convertit  en  une  poudre  d’un  brun  olive,  qui  con- 
stitue une  modification  dimorphe  de  l’oxyde  noir. 

ANHYDRIDE  STANNIQUE. 

SnO* 

Ce  corps  se  rencontre  dans  la  nature.  Il  forme  de  beaux  cristaux 
durs,  transparents,  bruns  ou  d’un  brun  jaunâtre,  et  appartenant 
au  type  du  prisme  à base  carrée. 

La  poudre  blanche  qu’on  obtient  en  traitant  le  métal  par  l’acide 
azotique  est  un  hydrate  stannique  qui  joue  le  rôle  d’acide  et  que 
M.  Fremy  a nommé  acide  mélastaimique.  11  lui  attribue  la  compo- 
sition o(SnO‘‘ll^).  Ce  serait  un  polymère  del’acide  stannique  normal. 

Sn  ) 

H.jO'  = Mi(OlI)* 

Chauffe  à 100  , cet  hydrate  perd  la  moitié  de  son  eau  ; il  en  perd 
le  reste  lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge,  et  se  convertit  en  anhydride 
stannique. 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  à une  solution  aqueuse  de 
• chlorure  stannique,  on  obtient  un  précipité  blanc  gélatineux  qui 
«constitue  un  hydrate. 


IV 


SnO^^lP 
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C’est  l’acide  stannicpie  de  M.  Fremy.  Ce  corps  se  dissout  facile- 
inenl  dans  l'acide  chlorhydrique,  et  la  solution  se  comporte  comme 
une  solution  aqueuse  de  tétrachlorure  d’étain. 

SnO-112  + 4IICl=i:SnCH  +51I2Q 

Il  se  combine  avec  les  bases  pour  former  des  stannates  dont  la  com- 
position générale  est  exprimée  par  la  formule 


Lorsqu’on  chauffe  à 140%  ou  même  lorsqu’on  le  dessèche  longtemps 
dans  le  vide,  il  devient  insoluble  dans  les  acides. 


On  en  connaît  deux,  savoir  : un  protosulfure  SnS  et  un  bisulfure 
SnS^.  On  obtient  le  premier  en  calcinant  l’étain  en  limaille  avec  de 
la  fleur  de  soufre.  Comme  le  produit  renferme  encore  un  excès 
d’étain,  il  est  nécessaire  de  le  chauffer  avec  une  nouvelle  quantité 
de  soufre.  C’est  une  masse  crislalline  d’un  gris  de  plomb. 

Le  bisulfure  d’élain  ou  sulfure  stannique  se  prépare  par  le  pro- 
cédé suivant  : on  forme  un  amalgame  de  12  parties  d’étain  et  de 
G parties  de  mercure  ; on  le  pulvérise  et  on  mélange  la  poudre  avec 
7 parties  de  fleurs  de  soufre  et  G parties  de  sel  ammoniac.  On  in- 
troduit ce  mélange  dans  un  matras  en  verre  vert  qu’on  chauffe  gra- 
duellement, dans  un  bain  de  sable,  au  ronge  obscur.  Du  soufre,  du 
sel  ammoniac,  du  sulfure  de  mercure  et  du  chlorure  stanneux 
viennent  se  condenser  sur  la  voûte  du  malras,  dont  l’intérieur  se 
trouve  rempli  d’une  masse  jaune  cristalline  de  bisulfure  d’étain.  La 
présence  du  sel  ammoniac  et  du  mercure,  qui  se  volatilisent  dans 
cette  opération,  empêche  une  élévation  de  température  qui  décom- 
serail  le  bisulfure  d’étain  Celui-ci  se  trouve  entraîné  et  se  condense 
en  paillettes  dorées,  brillantes,  un  peu  grasses  au  toucher.  Ce  corps 
est  connu  sous  le  nom  d'or  mussif.  Il  se  décompose  au  rouge  en 
protosulfure  d’étain  et  en  soufre.  On  s’en  sert  pour  enduire  les 
coussins  des  machines  électriques. 


Sn05R2 


Sn 


SULFURES  D’ETAIN. 


CHLORURE  STANNIQUE  (TÉTRACHLORURE  D’ÉTAIN). 
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CHLORURE  STANNEUX  (BICIILORURE  D’ÉTAIN). 

SnCI* 

On  prépare  ce  composé  à l’élat  anhydre  en  cliniiffanl  de  l’étain 
dans  du  gaz  chlorhydrique.  Il  se  dégage  de  l’hydrogène,  et  il  reste 
une  masse  blanche  ou  grisàlre,  presque  transparente,  d’un  aspect 
gras,  fusible  <à  '■25!)“.  C’est  le  chlorure  stanneux. 

En  dissolvant  l’élain  dans  l’acide  chlorhydrique  concentré  et 
chaud,  évaporant  la  solution  limpide  et  laissant  refroidir,  on  ob- 
tient de  beaux  prismes  transparents  qui  renferment  SnCl-  -f  2IL-^0. 
C’est  le  sel  d’étain  du  commerce. 

Les  cristaux  de  chlorure  stanneux  se  dissolvent  dans  une  petite 
quantité  d'eau  en  formant  une  liqueur  limpide.  Traités  par  une 
grande  quantité  d’eau,  ils  donnent  une  li(|ueur  trouble  qui  tient 
en  suspension  une  petite  quantité  d’un  oxycldorure  blanc.  L’oxy- 
géne  de  l’air  dissous  dans  l’eau  joue  un  rôle  dans  celte  décompo- 
sition du  chlorure,  stanneux.  11  enlève  à celui-ci  une  portion  du 
métal,  et  il  se  forme  une  quantité  correspondante  de  chlorure 
stannique  (tétrachlorure). 

Le  chlorure  stanneux  réduit  un  grand  nombre  de  composés  oxy- 
génés ou  chlorurés.  Il  décompose  les  sels  d’argent  et  de  mercure 
en  mettant  le  métal  en  liberté.  Il  décolore  instantanément  la  solu- 
tion pourpre  de  permanganate  de  potassium. 

Expérience.  J ajoute  une  solution  de  chlorure  stanneux  à une 
solution  de  sublimé  corrosif  (chlorure  mercurique)  : il  se  forme 
immédiatement  un  précipité  blanc  de  calomel  (chlorure  mcrcu- 
reux).  En  ajoutant  un  excès  de  chlorure  stanneux,  on  peut  enlever 
tout  le  chloie  au  chlorure  mercureux  lui-même,  et  il  reste  un  pré- 
cipité gris  de  mercure  mélallique. 

En  teinture,  on  emploie  le  chlorure  stanneux  comme  mordant. 

CHLORURE  STANNIQUE  (TÉTRACHLORURE  D ÉT.VIN). 

SnCU 

Expérience.  Qu’on  laisse  tomber  dans  un  flacon  rempli  de  chlore 
pur  de  l’étain  réduit  en  lames  très-minces;  aussitôt  le  métal  s’en- 
flamme et  se  convertit,  en  présence  d’un  excès  de  chlore,  en  chlo- 
rure stannique  anhydre. 


WL'IITZ. 
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r.8o 

Ce  dernier  est  liquide  et  répand  à l’air  d’abondantes  fumées 
blanches.  On  le  nommait  autrefois  liqueur  fumante  de  Libavius. 

Pour  le  préparer,  on  fait  arriver  un  courant  de  chlore  sec  sur 
l'étain  placé  dans  une  petite  cornue.  Celle-ci  est  munie  d’un  réci- 
pient où  le  tétrachlorure  anhydre  se  rassemble  sous  la  forme  d’un 
liquide  jaune. 

On  l’obtient  incolore  en  le  rectifiant  sur  une  petite  quantité  de 
mercure  qui  lui  enlève  l’excès  de  chlore. 

Le  tétrachlorure  d’étain  bout  à 120".  Sa  densité  est  égale  à 2,28. 
Lorsqu’on  y laisse  tomber  une  petite  quantité  d’eau,  il  l’absorbe 
-avec  sifflement,  et  il  se  forme  un  dépôt  cristallin  de  tétrachlorure 
stannique  hydraté 

SnCl'*-l-5IPO 

On  peut  obtenir  ces  cristaux  en  dissolvant  l’étain  dans  Peau  ré- 
gale et  en  évaporant  la  solution,  ou  encore  en  dirigeant  un  courant 
de  chlore  dans  une  solution  de  chlorure  stanneux  et  en  concentrant 
la  liqueur. 

Les  cristaux  de  chlorure  stannique  hydraté  se  dissolvent  dans 
l’eau  en  formant  une  solution  limpide. 

Caractères  des  solutions  sianneuses.  — Elles  sont  précipi- 
tées en  brun  par  l’hydrogène  sulfuré  et  parle  sulfure  d’ammonium-, 
le  précipité  se  dissout  dans  un  grand  excès  du  dernier  réactif. 

La  potasse  y forme  un  précipité  blanc  qui  se  dissout  dans  un 
grand  excès  de  réactif. 

L’ammoniaque  les  précipite  en  blanc  ; mais  le  précipité  ne  se 
dissout  pas  dans  un  excès  d’ammoniaque. 

Dans  une  solut’  m de  sublimé  corrosif  (chlorure  mercurique),  un 
excès  de  chlorure  stanneux  donne  un  précipité  gris  de  mercure 
jnétalhque. 

Le  chlorure  d'or  donne,  dans  les  solutions  stanneuses  étendues, 
un  précipité  pourpre  (pourpre  de  Cassius). 

Caractères  tics  solutions  stanuii|iics.  — L’hydrogène  sul- 
furé et  le  sulfure  d’ammonium  y forment  un  précipité  jaune  qui  se 
dissout  dans  un  grand  excès  du  dernier  réactif.  La  potasse,  la  soude 
et  l’ammoniaque  y forment  un  précipité  blanc  qui  disparaît  dans 
un  excès  de  réactif. 

Le  chlorure  d’or  ne  précipite  pas  les  solutions  stanniques. 

Due  lame  de  fer  ou  de  zinc  précipite  l’étain  des  solutions  stan- 
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neuses  ou  stanniques  sous  forme  de  paillettes  grises  qui  prennent 
l’éclat  métallique  sous  le  brunissoir. 


PLOMB 

Pb  = 207 

Traitement  des  minerais  de  plomb.  — Les  minerais  de- 
plomb  qu’on  exploite  sont  le  carbonate  et  surtout  le  sulfure,  connu 
sous  le  nom  de  galène. 

Le  traitement  du  carbonate  est  simple.  On  le  chauffe  avec  du 
charbon  dans  un  four  à manche  (voy.  page  37G)  : le  plomb  réduit 
se  rassemble  dans  le  creuset. 

Pour  extraire  le  plomb  de  la  galène,  on  peut  suivre  deux  mé- 
thodes. L’une  d’elles  consiste  à fondre  la  galène  avec  du  fer  (fonte 
de  fer  grenaillée).  Il  se  forme  du  sulfure  de  fer  et  du  plomb,  qui 
entrent  en  fusion  l’un  et  l'autre,  et  se  séparent  par  suite  de  la  dif- 
férence de  leurs  densités,  le  plomb  étant  plus  dense  de  beaucoup. 
C’est  la  méthode  par  réduction.  On  l’emploie  pour  le  traitement  des 
minerais  impurs  à gangue  siliceuse. 

L’autre  méthode,  qu’on  nomme  méthode  par  réaction,  consiste  à 
griller  préalablement  la  galène,  de  manière  à la  transformer  par- 
tiellement en  oxyde  et  en  sulfate  : on  donne  ensuite  un  coup  de  feu 
après  avoir  bouché  les  ouvertures  du  fourneau.  Le  sulfure  en  excès 
réagit  alors  sur  l’oxyde  et  sur  le  sulfate  ; il  se  dégage  du  gaz  sulfu- 
reux et  il  se  forme  du  plomb  métallique  qu’on  nomme  plomb  d'œuvre. 

PbS  + 2PbO  =.3Pb-t-S02 
PbS -P  S0Md3  = 2Pb -f- 2SO^- 

L’opération  s’exécule  dans  un  four  k réverbère  dont  la  coupe  est 
représentée  figure  1U9. 

Le  minerai  est  étendu  en  couches  minces  sur  la  sole  E,  et  chauffé 
au  rouge  sombre;  le  foyer  est  en  A,  l’air  arrive  par  les  ouvertures 
latérales  f).  On  les  bouche,  dés  qu’on  juge,  à l’aspect  de  la  masse,, 
que  le  grillage  est  assez  avancé.  On  chauffe  alors  fortement. 

Indépendamment  de  la  portion  du  sulfure  de  plomb  qui  réagit 
sur  l’oxyde  et  sur  le  sulfate,  il  y en  a toujours  un  excès  qui,  lors- 
qu’on donne  le  coup  de  feu,  fond  cl  se  sépare  à l’état  de  malle 
plomb euse.Q>e\[e-e\.  rentre  dans  le  travail  ou  est  l’objet  d’un  traite- 
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ment  séparé,  par  la  mélliode  de  réaction.  Ce  traitement  fournit  im 
plomb  plus  dur  que  le  plomb  d’œuvre  et  qui  renferme  une  petite 
quantité  dS  cuivre. 
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Fig.  109.  ' ^ 

Dans  quelques  usines  on  ajoute,  à un  certain  moment  du  grillage, 
du  poussier  de  charbon,  dans  le  but  d’enlever  l’oxygène  à l’oxyde 
et  au  sulfate  formés. 

Traitement  du  plomb  argentifère.  — Le  plomb  provenant 
de  ces  divers  traitements,  et  surtout  le  plomb  d’œuvre,  renferme 
souvent  de  petites  quantités  d’argent. 

Les  méthodes  qui  sont  en  usage  pour  le  traitement  du  plomb 
argentifère,  consistent  à soumettre  directement  le  plomb  d’œuvre 
à la  coupell.ition,  ou  à l’affiner  préalablement  par  voie  de  cristalli- 
sation, avant  de  le  coupeller. 

Vaffinage  par  voie  de  cristallisation  a pour  objet  de  former  un 
alliage  de  plomb  et  d’argent  plus  riche  que  le  plomb  d’œuvre.  (Pat- 
tinson.)  Pour  cela  le  plomb  argentifère  est  fondu  et  soumis  à un 
refroidissement  lent  : du  plomb  presque  pur  se  sépare  à l’état  de 
cristaux,  qui  se  déposent  au  l'ond  du  bain.  On  les  enlève  au  fur  et  à 
mesure  avec  une  écumoire.  Un  alliage  de  plomb  plus  riche  en  ar- 
gent demeure  liquide.  Les  cristaux  de  plomb  qui  retiennent  encore 
un  peu  d'argent,  sont  soumis  à une  nouvelle  lusion  : par  le  refroi- 
dissement on  obtient  du  plomb,  et  une  petite  quantité  d’alliage  li- 
quide encore  riche  en  ai-gent.  La  même  opération  répétée  une  troi- 
sième lois,  détermine  celte  fois  la  séparation  du  plomb  pur.  Les 
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alliais  de  plomb  et  d\irgeiU  ainsi  obtenus,  soumis  eux-mêmes  à 
plusieurs  fusions  et  cristallisations  successives,  donnent  un  alliage 
de  plus  en  plus  riche  en  argent.  , - ® 

Cet  alliage  ainsi  concentré  est  somms  à la  coupellation.  Celte  opé- 
1 ation  consiste  à fondre  le  plomb  dans  un  four  à réverbère  {fuj.  1 ] ()), 


Fig.  ilO. 


dont  la  sole  présente  la  forme  d’une  calotte  sphérique  qui  est  la 
coupelle.  Un  couvercle  en  tôle  G,  qu’on  abaisse  à volonté,  (orme  l i 
voùle  du  jour.  Quand  le  plomb  est  fondu,  on  fait  arriver  à la  surface 
du  bain  métallique  un  fort  courant  d’air  par  les  tuyères  W ■ il*  se 
convertit  en  oxyde  qui  fond  et,  poussé  par  le  vent  de  la  tuyère,  s’é- 
coule sans  cesse  de  la  coupelle  par  uneéchanci'ure.  Celle-ci  est'pra- 
tiquée  dans  la  paroi,  au  niveau  du  métal  fondu  : on  la  creuse  de  plus 
en  plus  à mesure  que  ce  niveau  s’abaisse.  L’argent  qui  n’est  pas 
oxydable  se  concentre  dans  la  coupelle,  tandis  que  le  plomb  est  éli- 
miné. Au  moment  où  les  dernières  parties  de  ce  métal  s’oxydent!  il 
ne  reste  à la  surface  de  l’argent  en  (usion  qu  une  mince  pellicule  de 
litharge  fondue,  qui,  venant  à se  déchirer  tout  à coup,  met  à nu  la 
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surface  brillante  du  métal.  Le  moment  où  apparaît  ce  phénomène, 
qu’on  nomme  Véclair,  marque  la  fin  de  l’opération. 

L’oxyde  de  plomb,  qui  se  forme  d’abord  dans  la  coupellation  du 
plomb  d’œuvre,  porte  le  nom  d'abstricli.  Il  est  noir  et  renferme  en- 
core de  l’argent  ainsi  que  du  cuivre  et  de  l’antimoine.  (Berthicr.) 
L’oxyde  qui  s’écoule  après  l’abstrich  est  la  lilharge. 

Propriétés  <lu  plomb.  — Le  plomb  est  d’un  gris  bleuâtre  et 
est  doué  d’un  certain  éclat  lorsque  sa  surface  vient  d’être  mise  à 
nu.  C’est  le  plus  mou  et  le  moins  tenace  de  tous  les  métaux  usuels. 
On  peut  le  couper  au  couteau  ; l’ongle  le  raye  assez  facilement.  Il  se 
laisse  réduire  en  feuilles  minces,  mais  passe  difficilement  à la 
filière.  Sa  densité  est  égale  à 11,365.  (II.  Deville.)  Il  fond  entre  526 
et  334'",  et  se,  volatilise  sensiblement  au  rouge  blanc.  On  l’obtient 
quelquefois  cristallisé  en  octaèdres  réguliers,  lorsqu’on  laisse  re- 
froidir lentement  une  grande  masse  de  plomb  fondu  et  qu’on  dé- 
cante la  partie  demeurée  liquide. 

La  surface  brillante  du  plomb  se  ternit  b.  l’air.  Fondu,  il  attire 
rapidement  l’oxygène  et  se  couvre  d’une  pellicule  d’oxyde  qui  se 
transforme,  par  l’action  prolongée  de  la  chaleur,  en  une  poussière 
jaune  qui  est  le  massicot. 

Au  contact  de  l’eau  aérée,  le  plomb  absorbe  l’oxygène  et  l'acide 
carbonique,  et  se  recouvre  d’une  mince  couche  de  carbonate.  Ce 
fait  explique  la  présence  de  quelques  traces  de  plomb  dans  l’eau 
pluviale  tombée  sur  des  gouttières  ou  conservée  dans  des  réservoir.'^ 
de  plomb. 

La  présence  dans  l’eau  de  petiles  quantités  de  chlorures  ou  de 
sulfates  empêche  cette  oxydation.  Aussi,  le  plomb  est-il  à peine  atta- 
qué par  les  eaux  de  source  et  de  rivière,  que  l’on  conduit  et  dis- 
tribue sans  danger  dans  des  tuyaux  de  ce  métal. 

Le  plomb  est  facilement  attaqué  par  l’acide  chlorhydrique  concen- 
tré et  bouillant.  L’acide  sulfuiique  étendu  ne  l’attaque  pas  ; con- 
centré et  bouillant,  il  le  convertit  en  sulfate,  avec  dégagement  de 
gaz  sulfureux.  L’acide  azotique  l’attaque  à la  température  ordinaire 
et  le  dissout,  avec  dégagement  de  vapeurs  rouges  et  formation  d’a- 
zotate. 

Le  plomb  et  ses  composés  sont  toxiques.  Ses  effets  sur  l’économie- 
se  manifestent  surtout  par  l’absorption  longtemps  continuée  de 
très-petites  quantités  de  ce  métal.  Leur  accumulation  dans  l’éco- 
nomie produit  un  empoisonnement  chronique  qui  se  manifeste  sous 
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diverses  formes;  la  plus  connue  est  la  colique  saturnine  ou  colique 
des  peintres.  Les  plombiers,  étameurs,  potiers  de  terre,  les  peintres, 
broyeurs  de  couleurs,  les  ouvriers  employés  à la  fabrication  du 
minium,  de  la  céruse,  etc.,  sont  exposés  à ces  empoisonnements 
chroniques. 

Usages  du  plomb.  — On  se  sert  de  ce  métal  pour  la  fabrica- 
tion des  petits  projectiles  (plomb  de  chasse,  etc.),  pour  la  confec- 
tion de  tuyaux  servant  à la  conduite  du  gaz  et  de  l’eau.  Réduit  en 
lames,  il  est  employé  pour  les  gouttières  et  pour  les  couvertures  de 
nos  maisons,  pour  le  doublage  de  cuves  ou  réservoirs.  La  tôle  trem- 
pée dans  un  bain  de  plomb  se  revêt  d’une  couche  de  ce  métal  et 
prend  le  nom  de  tôle  plombée.  Le  plomb  entre  dans  la  composition 
des  caractères  d’imprimerie,  de  la  soudure  des  plombiers,  etc. 

PROTOXYDE  DE  PLOMB. 

PbO 

Le  massicot  et  la  litharge,  dont  nous  avons  indiqué  le  mode  de 
formation,  constituent  le  protoxyde  de  plomb. 

Le  massicot  est  une  poudre  jaune  amorphe.  La  litharge  est  en 
paillettes  d’un  jaune  rougecàtre,  cristallines.  C’est  de  l’oxyde  de  plomb 
qui  est  devenu  cristallin  par  la  fusion  et  le  refroidissement.  On  le 
rencontre  quelquefois  sous  forme  d’octaèdres  à base  rhombe. 
(Mitscherlich.) 

L’oxyde  de  plomb  fond  au  rouge.  Fondu,  il  absorbe  de  l’oxygène 
qu’il  dissout  et  qu’il  abandonne  en  se  solidifiant.  (F.  Le  Blanc.) 

On  ne  peut  le  fondre  dans  un  creuset  de  terre  sans  attaquer  et 
quelquefois  percer  celui-ci,  circonstance  qui  est  due  à la  formation 
d’un  silicate  de  plomb  très-fusible. 

L’oxyde  de  plomb  est  réduit  très-facilement  par  l’hydrogène,  le 
charbon,  l’oxyde  de  carbone. 

11  est  très-légèrement  soluble  dans  l’eau  et  possède  une  réaction 
alcaline  assez  prononcée  pour  ramener  au  bleu  le  papier  de  tour- 
nesol faiblement  rougi. 

Lorsqu’on  ajoute  de  la  potasse  ou  de  l’ammoniaque  à la  solution 
d’un  sel  plombique,  on  obtient  un  précipité  blanc  qui  est  un  hy- 
drate plombique.  Cet  hydrate  se  dissout  dans  un  excès  de  potasse. 
L’eau  de  chaux  dissout  pareillement  l’oxyde  de  plomb.  Ces  solutions 
alcalines  sont  précipitées  en  noir  par  l’hydrogène  sulfuré. 
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La  lUharge  sert  à la  fabrication  de  l’acétate  de  plomb,  et  partant 
de  la  céruse.  On  s’en  sert  pour  rendre  l’huile  de  lin  siccative.  Elle 
entre  dans  la  préparation  de  divers  emplâtres  et  de  diverses  ma- 
tières colorantes  (jaune  deCassel,  page  589). 


BIOXYDE  DE  PLOMB, 

rbo* 

On  obtient  ce  corps  en  épuisant  le  minium  ou  oxyde  de  plomb 
intermédiaire,  par  de  l’acide  azotique  étendu.  11  reste  une  poudre 
brune  qu'on  lave  à l’eau  bouillante.  C’est  le  bioxyde  de  plomb.  11 
est  insoluble  dans  l’eau.  11  se  décompose  facilement  par  la  chaleur 
en  perdant  la  moitié  de  son  oxygène  et  en  se  transformant  en  oxyde 
plombique.  C’est  un  oxydant  très-énergique. 

Lorsqu’on  le  triture  vivement  avec  une  petite  quantité  de  soufre, 
il  enHamme  celui-ci. 

Expériences.  1“  J’introduis  du  bioxyde  de  plomb  dans  une  éprou- 
vette remplie  de  gaz  sulfureux  : celui-ci  est  absorbé  aussitôt,  avec 
formation  de  sulfate  plombique. 

SO^'  + PbO^  — SO^Pb 

2“  En  versant  de  l’acide  chlorhydrique  sur  du  peroxyde  de  plomb, 
je  constate  immédiatement  un  dégagement  de  chlore,  et  il  se  forme 
du  chlorure  de  plomb. 

PbO-2  + 411C1  = PbCP-î  -h  Cl-  -4-  211^0 

Le  bioxyde  de  plomb  peut  former  de  véritables  sels  en  s’unissant 
aux  alcalis.  M.  Fremy  a décrit  un  plombate  de  potassium  PbO^k- 
-1-511-0  qui  cristallise  en  cubes  et  qui  se  forme  lorsqu’on  chauffe 
doucement,  au  creuset  d’argent,  du  bioxyde  de  plomb  avec  une  so- 
lution très-concentrée  de  potasse 


OXYDE  DE  PLOMB  INTERMÉDIAIRE,  MINIUM. 

On  prépare  cet  oxyde  en  chauffant  du  massicot  dans  des  fours,  à 
une  température  qui  ne  doit  pas  dépasser  SDO*".  Dans  ces  conditions, 
l’oxyde  plombique  absorbe  l’oxygène  de  l’air  et  se  convertit  en  une 
belle  poudre  rouge  qui  est  le  tninium.  On  désigne  sous  le  nom  de 
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mine  orange  le  minium  obtenu  en  chnuf(ant  la  céruse  ou  carbonate 
de  plomb  au  contact  de  l’air. 

Le  minium  représente  une  combinaison  d’oxyde  et  de  bioxyde  de 
plomb.  Sa  composition  est  variable,  suivant  que  le  grillagé  a été 
plus  ou  moins  prolongé.  Ordinairement  elle  l épond  à la  formule  : 

Pb-0^  = 2Pb0,Pb02  (Jacquelain) 

Quelquefois  le  minium  renferme  moins  d’oxygène  et  possède  la 
composition 

Pb^0s=:5Pb0,Pb0‘^  (Mulder) 

On  a trouvé  dans  les  fissures  d’un  four  à minium  des  cristaux 
rouges  oflrant  celte  dernière  composition. 

Le  minium  est  doué  d’une  belle  couleur  rouge  écarlate  qui  devient 
beaucoup  plus  foncée  à chaud.  Au  rouge,  il  abandonne  de  l’oxy- 
gène et  se  convertit  en  oxyde  plombique. 

Expérience,  fn  arrosant  du  minium  avec  de  l’acide  azotique,  on 
voit  disparaître  sa  belle  couleur  rouge,  qui  fait  place  cà  une  couleur 
brune.  L’acide  azotique  s’est  emparé  de  l’oxyde  plombique  pour  for- 
mer un  azotate,  et  a laissé  le  bioxyde  brun. 

On  se  sert  du  minium  pour  colorer  la  cire  à cacheter  et  les  pa- 
piers de  tenture.  Il  est  employé  pour  la  fabrication  du  cristal.  Ce 
dernier  doit  sa  fusibilité,  sa  transparence  parfaite  et  son  pouvoir 
réfringent  à un  silicate  plombique.  Mêlé  à l’oxyde  stannic|ue,  le 
minium  sert  à préparer  l’émail  des  faïences  (page  540). 

Pour  luter  les  joints  des  chaudières  à vapeur,  on  emploie  un  mé- 

lange  de  minium  et  de  cèruse,  délayé  dans  une  petite  quantité 
d huile. 


SULFURE  DE  PLOMD. 

PbS 

La  galène  ou  sulfure  de  plomb  se  présente  dans  la  nature  en 
beaux  cristaux  cubiques  d’un  gris  bleuâtre,  doués  de  l’éclat  métal- 
lique ; leur  densité  est  égale  à 7,58.  La  galène  fond  au  rouge.  Chauf- 
fée au  contact  de  l’air,  elle  se  convertit  en  oxyde  et  en  sulfate.  On 
sait  qu’il  peut  se  former  du  plomb  métallique  par  la  réaction  d’un 
excès  de  sulfure  sur  les  composés  oxydés  du  plomb  (p.  382).  L’a- 
cide azotique  fumant  convertit  à chaud  le  sulfure  de  plomb  en  sul- 
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fate.  L’acide  clilorhydriqiie  concentré  et  bouillant  le  convertit  en 
chlorure,  avec  dégagement  d’hydrogène  sulfuré. 

La  galène  sert  dans  les  arts  pour  le  vernissage  des  poteries  com- 
munes. On  applique  à la  surface  des  vases,  préalablement  séchés, 
un  mélange  de  galène  (alquifoux)  et  de  bouse  de  vache  qu’on  dé- 
laye dans  de  l’eau. 

Ces  poteries  sont,  en  général,  cuites  à une  température  peu  éle- 
vée, de  telle  sorte  que  le  sulfure  de  plomb,  dont  la  bouse  de  vache 
a pour  but  d’empêcher  l’oxydation,  fond  et  s’étale  à la  surface,  for- 
mant après  refroidissement  un  vernis  de  couleur  foncée.  Néan- 
moins, il  se  forme  toujours  une  cerfaine  quantité  d’oxyde  par 
l’oxydation  de  la  galène. 

Lorsque  la  cuisson  se  fait  à une  température  plus  élevée,  cet 
oxyde  forme  un  silicate  fusible  qui  recouvre  la  poterie.  Ce  vernis 
qui  est  souvent  coloré  en  vert  par  de  l’oxyde  de  cuivre,  est  attaqué 
par  le  vinaigre  qui  dissout  de  l’oxyde  de  plomb  et  de  l’oxyde  de 
cuivre.  De  là  l’insalubrité  de  ces  poteries  vernissées. 

CHLORURE  DE  PLOMB. 

PbCP 

/ 

On  obtient  ce  corps  à l’état  de  poudre  blanche,  cristalline,  en. 
chauffant  la  litharge  avec  de  l’acide  chlorhydrique.  Il  se  dépose, 
sous  forme  d’un  épais  précipité  blanc,  lorsqu’on  ajoute  de  l’acide 
chlorhydrique  à une.  solution  concentrée  d’acétate  ou  d’azotate  de 
plomb.  Il  est,  en  effet,  peu  soluble  dans  l’eau,  car  il  faut  155  par- 
ties d’eau  à 1:2%5  et  35  parties  d’eau  bouillante  pour  dissoudre  une 
partie  de  chlorure  de  plomb.  On  l’obtient  cristallisé  en  longues 
aiguilles  par  le  refroidissement  d’une  solution  saturée  à l’ébullition. 
Le  chlorure  de  plomb  fond  au-dessous  de  la  chaleur  rouge  et  se 
prend,  par  le  refroidissement,  en  une  masse  demi-transparente, 
que  les  anciens  chimistes  désignaient  sous  le  nom  de  plomb  corné. 

Le  jaune  minéral^  le  jaune  de  Turner,  le  jaune  de  Cassel,  qui 
sont  employés  en  peinture,  sont  des  oxyclilorures  de  plomb,  combi- 
naisons d’oxyde  et  de  chlorure,  en  proportions  variables. 

lUDURE  DE  PLOMB. 

Vh\- 

En  versant  une  solution  d’iodure  de  potassium  dans  une  solution 


AZOTATE  DE  PI.OMD.  395 

O’acétate  de  plomb,  on  obtient  un  beau  précipité  jaune  d’iodure  de 
plomb. 

Ce  corps  fond,  à une  température  élevée,  en  un  liquide  rou'^e 
brun.  II  exige,  pour  se  dissoudre,  1235  parties  d’eau  froide  et  194 
parties  d eau  bouillante.  Par  le  refroidissement  de  la  solution  sa 
luree  a chaud,  il  se  dépose  en  paillettes  hexagonales,  d’un  jaune 
d or,  douces  d’un  éclat  magnifique. 


AZOTATE  DE  PLOMB. 

;AzO’)4b 

Pour  préparer  ce  corps,  on  dissout  la  litharge  dans  l’acide  azo- 
lK|ue  etendu.  Par  le  refroidissement  d’une  solution  saturée  à chaud 
il  se  déposé  en  octaèdres  réguliers,  blancs,  anhydres.  Ces  -ristaux 
cleorepitent  lorsqu’on  les  chauffe.  Ils  se  dissolvent  dans  7 lois  1/2 

leur  poids  d’eau  froide  et  dans  une  quantité  beaucoup  moindre 
d eau  bouillante. 

Au  rouge,  ce  sel  se  décompose  en  peroxyde  d’azote,  oxygène  et 

oxyde  de  plomb  (page  160).  Il  forme  avec  l’oxyde  de  plomb  dherses 
combinaisons  basiques.  *vel^es 

Lorsqu’on  fait  bouillir  l’azotate  de  plomb  avec  une  quantité  équi- 

xa lente  d oxyde  plomb, que,  on  obtient,  par  le  refroidissement  de  la 

■''totale  bibasique. 

(AzO  )-Pb  + PbO+ 11-0.  (Pelouze.)  On  pourrait  considérer  ce  sel 

comme  der, vaut  d’un  acide  oi-tboazotique  AzO‘lP=  Az0'-ll-t-l|20 
(voy.  page  205).  En  effet,  ii  -I  II  u 

(AzO-)xpb  + PbO  + 1120  = 2Az0ij[,'^ 

■ba^qUTpage  575)"™'’ 


AzO'‘Bi 

Sous-azotiite 
<le  liisniulii. 


AzO^ 


Pb 


II 

Sous-azotate 
de  plomb. 


Lorsqu’on  fait  bouillir  une  solution  d’azotate  de  plomb  avec  des 
aines  minces  de  plomb,  celles-ci  se  dissolvent,  et  la  liqueur  se  co- 
l^are  en  jaune.  Il  se  forme,  d.ans  ces  conditions,  des  azotiles  de 
plomb  basiques,  qui  sont  solubles.  La  liqueur  filtrée  laisse  déposer 
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par  le  refroidissement  des  cristaux  jaunes,  dont  la  composition  est 
variable.  Par  une  ébullition  prolongée,  on  oblieni  un  azotite  qua- 
dribasique  AzO-Pb  + 3PbO  + 11-0.  La  solution  de  ce  dernier,  décom- 
posée par  le  gaz  carbonique,  donne  l'azolite  neutre  (AzO-)-Pb-4-  Il-O, 
cristallisable  en  longs  prismes  jaunes  (Peligot)  ou  en  lames  jaunes. 
(Clievreul.) 

SULFATE  DE  PLOMB. 

SO^Pb 

Ce  sel  se  rencontre,  dans  la  nature,  à l’état  cristallisé.  On  peut 
le  préparer,  par  double  décomposition,  en  précipitant  la  solution 
d un  sel  de  plomb  soluble,  tel  que  l’azotate  ou  Pacélate,  par  l’acide 
sulfurique  ou  parla  solution  dun  sulfate.  C’est  une  poudre  blanche, 
insoluble  dans  l’eau. 

A une  température  élevée,  lé  sulfate  de  plomb  fond  sans  se  dé- 
composer. Le  charbon  le  réduit  lacilement  et  le  ti-ansforme  en  sul- 
fure, en  métal  ou  en  oxyde,  suivant  les  proportions  employées. 
Chauffé  brusquement  avec  un  excès  de  charbon,  il  donne  du  sulfure 

SO^Pb  4-  C-  zir  2CQ2  4-  PbS 

En  diminuant  la  proportion  de  charbon,  on  peut  obtenir  un  ré- 
sidu de  plomb  métallique  ou  même  d’oxyde  de  plomb 

SO^Pb  -f-  C .=  CQ2  4-  SO"-  4-  Pb 

2SO'^Pb  4-C  =:C0-^  H-  2S0--^  + 2PbO 

« ^ 

Le  fer  et  le  zinc,  mis  en  contact  avec  du  sulfate  de  plomb  délayé 
dans  l’eau,  en  séparent  du  plomb  métallique. 

CARBONATE  DE  PLOMB. 

CO’Pb 

On  rencontre,  dans  la  nature,  du  carbonate  de  plomb  cristallisé. 
On  peut  obtenir  ce  sel  artiticiellemenl,  sous  forme  dune  poudre 
blanche,  amoiqihe,  en  précipitant  un  sel  de  plomb  soluble  par  un 
excès  de  carbonate  alcalin. 

On  désigne  sous  le  nom  de  céruse  ou  de  blanc  de  plomb  un  car- 
bonalé  de  plomb  hydraté  et  quelquefois  basique, 

CO’’Pb  4- 11-0  et  2C0-Pb  4-  PhO-^lI^ 


CARBONATE  DE  PLOMB. 


3G7 


i) 


Fig.  111. 


dont  on  fait  grand  usage  dans  la  peinture  à l’huile.  La  céruse  est 
préparée  par  divers  procédés,  dont  le  plus  ancien  est  connu  sous 
le  nom  de  procédé  hollandais.  Il  consiste  à exposer  des  lames  de 

plomb  à une  atmosphère  chargée 
de  vapeurs  acétiques  et  riche  eu 
gaz  carbonique.  Pour  cela,  on  in- 
troduit des  lames  de  plomb  P 
{fig.  ni),  roulées  en  spirales,  dans 
des  pots  de  terre  A,  vernisés,  à Pin- 
térieur  desquels  se  trouve  du  vinai- 
gre. Les  lames  reposent  sur  des 
rebords  B,  au-dessous  desquels  on 
place  du  vinaigre  de  qualité  infé- 
rieure. Les  pots  sont  recouverts 
. , d’un  disque  de  plomb  D,  qui  les 

ferme  incomplètement.  On  dispose  une  rangée  de  ces  pots  dans 
une  grande  caisse,  sur  du  fumier  de  cheval,  on  les  recouvre  de 
planches,  puis  d’une  couche  de  fumier,  sur  laquelle  on  place  une 
nouvelle  série  depots,  et  ainsi  de  suite.  La  fermentation  du  fumier 
donne  heu  à une  élévation  de  température  de  50»  à 40“  et  à un  dé- 
gagement de  gaz  carbonique.  D'autre  part,  l’oxygène  de  Pair  inter- 
venant, le  plomb  est  attaqué  par  l’acide  acétique,  et  il  se  forme,  à la 
surface  du  métal  de  Pacétate  de  plomb  basique,  qui  est  sans  cesse 
décomposé  par  1 acide  carbonique,  de  telle  sorte  que  le  plomb  se 
recouvre  peu  à peu  d’une  couche  de  carbonate. 

Thénard  a indiqué  un  autre  procédé  pour  la  préparation  de  la 
ceriise.  On  dissout  la  litharge  dans  une  solution  d’acétate  de  plomb 
e on  dirige  un  courant  de  gaz  carbonique  à travers  la  solution  de 
sous-acetate  de  plomb  ainsi  formé.  Il  se  précipite  du  carbonate  de 
plomb,  et  de  1 acetate  neutre  est  régénéré  ; celui-ci  est  transformé 
de  nouveau  en  acétate  basique.  Le  produit  ainsi  obtenu  porte  le 
nom  de  céruse  de  Clichy.  ^ 

Au  reste,  on  peut  se  contenter,  comme  on  le  fait  en  Angleterre 
d exposer  a un  courant  de  gaz  carbonique,  produit  par  la  coinbustion 
U charbon,  de  la  litharge  mouillée  avec  une  petite  quantité  d’acide 
acétique  ou  d’une  dissolution  d’acétate  de  plomb  neutre.  La  forma- 
tion de  1 acetate  basique  et  sa  décomposition  par  le  gaz  carbonique 
se  ont  ici  sur  place  et  continuent  jusqu’à  ce  que  toute  la  litharge 
soit  transformée  en  carbonate.  ^ 


WLRTZ. 
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La  céruse  de  ClicLy  est  plus  blanche,  mais  moins  opaque  que  la 
céruse  hollandaise,  qui  couvre  mieux,  en  général. 

CIIROM.-VTE  DE  PLOMD. 

CrOÛ'*b 

Ce  sel  existe  à l’état  cristallisé  dans  la  nature  ; il  constitue  le 
plomb  rouge  de  Sibérie.  On  le  prépare  par  double  décomposition, 
en  mêlant  des  solutions  de  cliromate  de  potassium  et  d’acétate  de 
plomb.  On  obtient  ainsi  un  précipité  jaune,  qui  est  employé  en 
peinture  sous  le  nom  de  jaune  de  chrome. 

Le  chromate  de  plomb  fond  à la  chaleur  rouge;  au  rouge  blanc,  il 
perd  environ  4 pour  100  d’oxygène.  Il  est  facilement  réduit  par  le 
charbon  et  l’hydrogène.  Insoluble  dans  l’eau,  il  se  dissout  complè- 
tement dans  la  potasse  caustique. 

Caractères  «les  sels  «le  plomb.  — Les  sels  de  plomb  solubles 
possèdent  une  saveur  sucrée.  Leurs  solutions  sont  précipitées  en 
noir  par  l’hydrogène  sulfuré  et  par  le  sulfure  d’ammonium. 

La  potasse  et  la  soude  les  précipitent  en  blanc,  et  le  précipité  se 
dissout  dans  un  grand  excès  de  réactif. 

L’ammoniaque  y forme  un  précipité  blanc,  qui  ne  se  dissout  pas 
dans  un  excès  de  réactif. 

L’acide  sulfurique  donne  un  précipité  blanc  dans  les  solutions 
plombiques  meme  très-étendues. 

L’acide  chlorhydrique  y forme  un  précipité  blanc  de  chlorure, 
mais  ce  précipité  ne  se  produit  pas  dans  les  solutions  étendues. 

Le  chromate  de  potassium  y forme  un  précipité  jaune,  soliibb' 
dans  la  potasse  caustique. 

Chauffé  au  chalumeau,  sur  un  morceau  de  charbon,  avec  du  car- 
bonate de  sodium,  les  sels  de  plomb  donnent,  dans  la  llamine  réduc- 
trice, un  globule  de  plomb  métallique,  qui  se  laisse  aplatir  sous  le 
marteau,  après  le  refroidissement. 


CUIVRE 

Cu  = C5,.S 

Ktat  naturel.  — Le  cuivre  se  rencontre,  à Tétât  natif,  tanlôl 
cristallisé  en  octaèdres  réguliers,  tantôt  en  amas.  On  le  trouve  en- 
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coie  a 1 état  d oxyde  eu, vreiu  Cu^O,  d’oxyde  cuiv.ique  CuO,  de  car- 

bona  e cmvnquemu;  mais  ses  minerais  les  plus  abondants  el 

les  plus  exploites  sont  le  sulfui-e  cuivi-eux  Cu'S  (cbaikosine)  et  les 

siilfui-es  doubles  de  cuivi-e  et  de  te,  Cu’S,Fe‘■'S^  c i,'ondési,-ue  sous 
le  nom  de  pÿriles  cuiureiises.  uuesi^uesous 


On  exploite  encore,  sous  le  nom  de  cuivre  «ris,  divers  minéraux 

qu,  renfe.mmntdusulfu..ecuiv,-eux,  combinél  du  sulfure  d’a.dï- 
1 oine  et  d arsenic,  et  dans  lesquels  le  cuivre  peut  ôlre  remplace 
en  partie  par  le  fer,  le  zinc,  l’argent,  le  mercure.  ^ 

Traitement  des  minerais  de  cuivre.  - 1»  Le  cuivre  s’extrait 
aisement  de  1 oxyde  cuivreux  ou  du  carbonate  cuivrique.  On  foitd 
ces  minera, s avec  du  charbon  dans  des  fours  à cuve.  Les  mines  de 
Chessy,  près  Lyon  renfermaient  autrefois  une  veine,  aujourd’hui 
piesque  epuisee,  d oxyde  cuivreux,  qu’on  réduisait  par  ce  procédé. 
Lapyiile  cuivreuse,  qui  est  souvent  mélangée  à du  sulfure 


s’asUd’ensépare,- 

le  soufre  et  le  fei.  Pourcela,  on  commence  par  soumettre  le  niinerii 

Z Z ^ ‘ûy^rKcbe  la  voûte  surbaissée 

U four  ra.  L ouverture  de  la  clierninée  est  en  C.  Le  fourneau  est 
t argede  minera,  par  les  auges  en  fer,  placées  à la  partie  supérieure 

Les  s,Ürr“’'’i®'l"'°"  ““  P»*’"'"  soufre' 

Les  sulfures  de  1er  et  de  cuivre  se  convertissent  partiollemeid  eu 
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oxydes  et  en  sulfates.  Il  reste  un  excès  de  sulfure.  Le  minerai,  in- 
complètement grillé,  est  alors  soumis  à une  fusion  en  présence  de 
matières  siliceuses.  On  y ajoute  ordinairement  les  scories  provenant 
du  grillage  de  la  matte  (voir  plus  loin),  et  quelquefois  du  spath 
fluor,  dans  le  but  de  rendre  le  laitier  plus  fusible.  Cette  opération 
s’exécute  dans  des  fours  à manche,  ou  même  dans  des  fours  à ré- 
verbère, disposés  d’une  manière  particulière.  En  présence  du  sul- 
fure de  fer  non  attaqué,  l’oxyde  cuivrique,  formé  pendant  le  gril- 
lage, se  convertit  en  sulfure  de  cuivre  et  en  oxyde  de  fer.  Celui-ci 
s’unit  à la  silice,  ainsique  celui  qui  provient  du  grillage,  tous  deux 
ramenés  à l’état  de  protoxyde  par  les  gaz  réducteurs  du  foyer.  11  se 
forme  ainsi  du  silicate  ferreux,  qui  constitue  un  laitier  très-fusible 
au  dessous  duquel  se  rassemble  un  sulfure  de  cuivre  beaucoup 
moins  riche  en  sulfure  de  1er  que  la  pyrite  primitive  : ce  produit 
est  la  maite. 

11  s’agit  maintenant  d’enlever  le  soufre  qui  a été  laissé  jusque-là 
comme  agent  de  concentration.  Pour  cela  on  casse  la  matte  et  onia 
soumet  à des  grillages  répétés,  qui  ont  pour  but  d’oxyder  une  nou- 
velle partie  du  soufre  et  ce  qui  reste  de  fer.  On  fond  ensuite  de  nou- 
veau avec  des  matières  siliceuses  et  deb  scories  riches  en  oxyde  de 
cuivre  et  provenant  du  raflinage  du  cuivre  noir.  On  obtient  ainsi 
du  silicate  ferreux  sous  forme  de  laitier,  et  une  masse  métallique 
renfermant  de  90  à 94  p.  1 00  de  cuivre  encore  allié  à du  fer,  du  plomb, 
de  l’arsenic,  du  soufre,  etc.  Ce  produit  constitue  le  cuivre  noir. 

Raffinage  du  cuivre  noir.  — Celte  opération  s’exécute  en  fondant 
le  métal  impur  dans  un  four  à réverbère  : l’oxygène  de  l’air  se  porte 
sur  le  cuivre  pour  former  de  l’oxyde,  et  celui-ci  est  réduit  peu  à 
peu  par  les  métaux  étrangers  et  par  le  soufre  que  la  masse  de  cuivre 
renferme  encore  : ces  oxydes  se  séparent,  sous  forme  de  scories  et 
de  crasses,  qu’on  enlève.  Le  cuivre,  rassemblé  dans  une  cavité  cy- 
lindrique creusée  dans  le  fourneau,  se  solidifie  lorsque  l’ouvrier 
projette  de  l’eau  froide  à la  surface  du  métal  fondu,  et  est  enlevé 
sous  forme  de  disques  auxquels  on  donne  le  nom  de  cuivre  roselle. 
Ainsi  obtenu,  ce  cuivre  est  cassant,  propriété  qu’il  doit  principale- 
ment au  protoxyde  dont  il  est  encore  imprégné. 

On  le  fond  finalement  sous  une  couche  de  charbon,  en  ayant  soin 
de  l’agiter  avec  une  branche  de  bois  vert. 

On  obtient  ainsi  le  cuivre  rouge  ductile. 

Le  procédé  que  nous  venons  de  décrire  est  usité  en  Angleterre. 
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En  Suède  et  en  Allemagne,  la  nature  des  opérations  et  la  forme  du 
fourneau  sont  sensiblement  différentes.  A Manstield,  en  Prusse  on 
exploite  des  pyrites  cuivreuses  disséminées  en  petits  cristaux  dans’un 
schiste  argileux  imprégné  de  bitume.  Après  une  série  de  grillages  et 
de  fusions,  on  obtient  un  cuivre  noir  assez  riche  en  argent  pour 
que  ce  métal  puisse  être  extrait  avec  avantage. 

Pour  cela  on  emploie  la  méthode  dite  de  liquation.  Le  cuivre  ar- 
gentifère est  fondu  avec  du  plomb  et  l’alliage  liquide  est  soumis  à 
un  refroidissement  lent  Le  cuivre  se  solidifie  le  premier,  allié  à une 
petite  quantité  de  plomb,  tandis  que  le  reste  du  plomb,  retenant 

presque  tout  1 argent,  demeure  li- 
quide. Un  second  procédé  consiste 
cà  transformer  l’alliage  de  plomb  et 
de  cuivre  argentifère  en  disques  D 
{fîg.  H3),  et  à réchauffer  ceux-ci 
trés-lenlement.  Dès  que  la  tempéra- 
ture est  assez  élevée,  le  plonib  coule* 
entraînant  tout  l’argent.  Le  cuivré 
reste,  allié  à une  certaine  quantité 
„ . plomb.  On  le  raffine  en  le  fon- 

dont  dans  un  four  a cuve,  sous  le  vent  d’une  tuyère.  Le  plomb 
et  le  fer  s oxydent  avec  une  partie  de  cuivre,  et  ces  oxydes  sont 
enleves  sous  forme  de  scories.  Le  cuivre  pur  reste  et  est  converti 

“tirage  58")'.'“ 

icTT"  d’une  solution 

de  sulfate  de  cuivre  par  le  fer  métallique.  Il  est  très-pur 

Propriè<és  du  cuivre.  - Ce  métal  possède  une  couleur  rou<-e 
c.yacleristique,  que  tout  le  monde  connaît.  Frotté,  il  exhale  une 
odeur  parucnliére,  désagréable.  Il  cristallise  en  cubes  par' fLZ 
Par  voie  galvanique,  on  peut  l’obtenir  cristallisé  en  octaèdres 
liers.  11  fond  vers  1100®. 


K. 


Fig.  115. 


regu- 


Sa  densité  varie  entre  8,85  et  8,95.  Il  est  très- malléable,  très- 
iuclile,  tres-tenace. 

On  parvient  à le  volatiliser  à la  chaleur  du  chalumeau  ,à  ciaz  hv- 
drogene  et  oxygène.  ° ^ 

Dans  l'air  sec,  il  se  maintient  sans  altération  à la  temnéralnre 
ordinaire  i mais  il  absorbe  l’oxygène  en  présence  de  l’hnmMité  et 
du  gaz  carbonique.  11  se  lorine  alors,  à la  surface  du  mclal,  des  la- 
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elles  vertes  qui  constituent  un  hydrocarbonale  de  cuivre;  c’est  le 
produit  désigné  communément  sous  le  nom  de  vert-de-gris. 

A une  température  élevée,  le  cuivre  absorbe  l’oxygène  avec  avi- 
dité et  se  convertit  en  oxyde  cuivrique  noir,  si  l’oxygène  est  en  excès. 
Dans  le  cas  contraire,  il  se  forme  de  l’oxyde  cuivreux  rouge.  L’oxy- 
<lation  est  favorisée  par  l’état  de  division  du  métal. 

E xpér iejice.  ie  projelte  sur  un  têt  à rôtir,  médiocrement  chauffé, 
du  cuivre  pulvérulent,  provenant  de  la  décomposition  de  l’acétate 
de  cuivre.  En  approebant  du  métal  un  cbarbon  allumé,  de  manière 
à le  cbauffer  en  un  point,  je  vois  se  former  là  une  tacbe  noire 
d’oxyde,  qui  s’étend  rapidement  par  suite  des  progrès  de  l’oxydation. 

En  présence  des  acides  ou  de  l’ammoniaque,  le  cuivre  attire  l’oxy- 
gène rapidement  à la  température  ordinaire. 

Expérience.  Dans  un  flacon  bouebé  à l’émeri,  on  introduit  de 
l’ammoniaque  et  de  la  tournure  de  cuivre,  et  l’on  agite  vivement. 
La  liqueur  ammoniacale  se  colore  en  bleu.  Si  l’on  débouche  ensuite 
le  flacon  sous  l’eau,  on  voit  celle-ci  remonter,  parce  qu’il  s’est  fait 
un  vide  par  suite  de  l’absorption  de  l’oxygène.  La  liqueur  bleue 
lient  en  dissolution  de  l’oxyde  de  cuivre  ammoniacal  et  de  l’azotite 
de  cuivre.  (Schœnbein,  Peligot.) 

Cette  liqueur  est  capable  de  dissoudre  le  colon,  et  la  charpie,  qui 
constituent  de  la  cellulose  presque  pure.  (Schweizer.) 

Chauffé  avec  de  l’acide  sulfurique  concentré,  le  cuivre  se  conver- 
tit en  sulfate  avec  dégagement  de  gaz  sulfureux.  L’acide  azotique, 
même  étendu,  le  dissout  aisément  avec  formation  d’azotate  et  déga- 
gement de  bioxyde  d’azote  (page  157).  L’acide  chlorhydrique  bouil- 
lant l’attaque  très-lentement,  avec  dégagement  d’hydrogène  et 
formation  de  chlorure  cuivreux  (page  599). 

Usages.  — Le  cuivre  est  très-employé  pour  la  fabrication  des 
chaudières,  alambics,  ustensiles  de  cuisine.  Les  feuilles  de  cuivre 
servent  pour  le  doublage  des  navires,  quelquefois  pour  la  couver- 
ture des  maisons.  Ce  métal  entre  dans  la  composition  des  alliages 
les  plus  importants  : laiton  (cuivre  et  zinc),  bronze  (cuivre  etétain), 
maillechort  (cuivre,  zinc,  nickel)  (voyez  page  251). 

OXYDE  CUIVREUX. 

Cu-0 

On  le  trouve  dans  la  nature,  tantôt  en  masses  vitreuses,  tantôt 
sous  forme  de  beaux  octaèdres  réguliers  rouges. 
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On  l’obtient  ordinairement  par  la  voie  humide  en  faisant  bouillir 
une  dissolution  d acétate  de  cuivre  avec  du  sucre  : il  se  précipite 
une  poudre  cristalline  d’un  rouge  vif,  qui  est  l’oxyde  cuivreux  anhy- 
dre.* Chaufté  au  contact  de  l’air,  cet  oxyde  absorbe  l’oxygène  et  se 
convertit  en  oxyde  cuivrique. 

Lorsqu’on  ajoute  de  la  potasse  caustique  à une  solution  de  chlo- 
rure cuivreux,  il  se  forme  un  précipité  jaune  qui  est  un  hydrate 
cuivreux. 

L’oxyde  cuivreux  est  employé  pour  colorer  le  verre  en  rouge. 


OXYDE  CUIVRIQUE. 

CuO 

Deux  procédés  sont  usités  pour  la  préparation  de  ce  corps  impor- 
tant : calcination  du  cuivre  à l’air  ; calcination  de  l’azotate  cui- 
vrique. Le  premier  fournit  un  oxyde  noir,  grenu,  compacte  ; le  se- 
cond, une  poudre  fine  d’un  noir  foncé. 

L’oxyde  cuivrique  est  réduit  facilement  par  le  charbon  et  par 
l'hydrogène,  avec  formation  de  gaz  carbonique  ou  d’eau. 

Il  forme  avec  l’eau  un  hydrate  CuO^H-^  = CuO,H’^0,  qui  se  préci- 
pite sous  forme  d’un  magma  épais,  bleu  clair,  lorsqu’on  ajoute  de 
la  potasse  à une  solution  cuivrique.  Soumis  à l’ébullition  avec  de 
l’eau,  cet  hydrate  se  convertit  en  oxyde  anhydre  brun.  Dans  les  la- 
boratoires, on  fait  un  grand  usage  de  l’oxyde  cuivrique  pour  l’ana- 
lyse des  matières  organiques.  On  s’en  sert  dans  l’industrie  pour  colo- 
rer le  verre,  auquel  il  donne  une  teinte  verte. 

SULFURES  DE  CUIVRE. 

Ils  sont  au  nombre  de  deux  et  correspondent  aux  oxydes.  Le  sul- 
fure cuivreux  Cu^Sse  trouve  dans  la  nature,  sous  forme  de  cristaux 
d un  gi is  d aciei,  fusibles,  et  qui  se  laissent  couper  au  couteau. 

Le  sulfure  cuivrique  CuS  se  forme,  par  voie  humide,  lorsqu’on 
précipite  la  solution  d’un  sel  de  cuivre  par  l’hydrogène  sulfuré. 
Soumis  à une  forte  calcination,  il  perd  du  soufre  et  se  transforme 
en  sulfure  cuivreux. 

Expérience.  Dans  un  ballon  renfermant  du  soufre  en  ébullition 
je  laisse  tomber  de  la  limaille  de  cuivre.  Il  se  manifeste  une  vive 
incandescence,  due  à la  combinaison  du  cuivre  avec  le  soufre. 
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CHLORURES  DE  CUIVRE. 

Pour  préparer  le  chlorure  cuivreux  Cu-Cl-,  ou  fait  bouillir  du 
cuivre  en  tournure  avec  de  l’acide  chlorhydrique,  en  ajoutant,  de 
temps  en  temps,  une  petite  quantité  d’acide  azotique.  L’eau  régale 
lormée  convertit  le  cuivre  en  chlorure  cuivrique,  qui  est  réduit  par 
l’excès  de  cuivre,  au  sein  de  la  liqueur  bouillante.  On  obtient,  dans 
ces  conditions,  une  liqueur  brune  qui,  par  une  ébullition  prolongée, 
peut  devenir  presque  incolore.  C’est  une  solution  de  chlorure  cui- 
vreux dans  l’acide  chlorhydrique,  qu'il  est  nécessaire  de  maintenir 
en  excès.  En  ajoutant  de  l’eau  à cette  liqueur,  on  obtient  un  préci- 
pité blanc,  cristallin,  de  chlorure  cuivreux.  Celui-ci  est  insoluble 
dans  l’eau.  Il  se  dissout  dans  l’ammoniaque  en  formant  une  liqueur 
qui  se  maintient  incolore  en  vase  clos  en  présence  d’un  excès  de 
cuivre,  mais  qui  se  colore  en  bleu  à l’air  en  attirant  l’oxygène 

Expérience.  J’introduis  du  chlorure  cuivreux  dissous  dans  l’acide 
chlorhydrique  dans  un  tube  rempli  d’oxyde  de  carbone  et  placé  sur 
la  cuve  à mercure.  Je  bouche  avec  le  pouce  l’orifice  du  tube,  j’agite 
vivement  et  je  reporte  le  tube  sur  le  mercure.  En  débouchant,  je 
vois  celui-ci  s’élancer  jusqu’au  sommet  : l’oxyde  de  carbone  a été 
absorbé  par  le  chlorure  cuivreux.  La  môme  expérience  peut  être 
faite  avec  le  chlorure  cuivreux  ammoniacal. 

Le  chlorure  cuivrique  CuCl-  s’obtient  en  dissolvant  l’oxyde  de 
cuivre  dans  l’acide  chlorhydrique,  ou  le  cuivre  dans  l’eau  régale. 
On  obtient  une  solution  verte  qui  laisse  déposer,  après  concentra- 
tion, de  beaux  prismes  rhomboïdaux  d’un  vert  bleuâtre,  renfer- 
mant 2 molécules  d’eau  de  cristallisation. 
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SO‘Cu  4-  51U0 

Préparation.  — 1°  Ce  SC;  est  le  v:triol  bleu  ou  couperose  bleue 
des  anciens  chimistes.  Il  est  le  produit  de  diverses  opérations  in- 
dustrielles, telles  que  le  grillage  des  minerais  sulfurés  de  cuivre,  la 
décomposition  par  le  cuivre  du  sulfate  d'argent  qui  résulte  de  l’af- 
finage de  l’or,  c’est-à-dire  du  traitement  par  l’acide  sulfurique  des 
monnaies  d’argent  renfermant  de  l’or. 

Le  sulfate  de  cuivre,  qui  provient  du  grillage  des  minerais  de  cui- 
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vre,  renferme  souvent  des  quantités  plus  ou  moins  considérables 
de  sulfate  ferreux.  Les  deux  sels  cristallisent  ensemble,  sous  forme 
de  prismes  clinorhombiques,  renfermant  7 molécules  d’eau  de  cris- 
tallisation. On  nomme  ce  méhnge  vitriol  de  Salzbourg. 

2°  Au  lieu  de  griller  les  pyrites  cuivreuses,  on  peut  oxyder  le  sul- 
fure de  cuivre  produit  artificiellement.  Pour  cela  on  se  sert  de  pla- 
ques de  cuivre  hors  d’usage,  qu’on  mouille  et  qu’on  saupoudre  de 
Heur  de  soufre.  On  les  chauffe  ensuite  dans  un  four  : il  se  forme 
du  sulfure  de  cuivre,  qui  se  change  en  sulfate  par  l’action  oxydante 
de  l’air  appelé  dans  le  four.  On  plonge  les  plaques  encore  chaudes 
dans  de  l’eau,  qui  dissout  le  sulfate  de  cuivre.  On  recommence  la 
même  série  d’opérations  avec  le  cuivre  qui  reste,  jusqu’à  ce  qu’il 
soit  entièrement  transformé  en  sulfate. 

5“  Le  procédé  le  plus  simple  pour  la  préparation  du  sulfate  cui- 
vrique consiste  à chauffer  des  rognures  de  cuivre  avec  de  l’acide 
sulfurique  : il  se  dégage  du  gaz  sulfureux  et  il  se  forme  du  sulfate 
de  cuivre.  Dans  les  arts,  cette  opération  s’e.vécute  dans  des  cuves 
en  bois  doublées  de  plomb,  et  chauffées  par  la  vapeur  d’eau. 

Propriétés.  — Le  sulfate  de  cuivre  cristallise  en  parallélipi- 
pèdes,  appartenant  au  système  du  prisme  dissymétrique.  Ces  cris- 
taux sont  d’un  beau  bleu  : ils  renferment  5 molécules  d’eau  de 
cristallisation.  Exposés  à l’air  sec,  ils  s’eflleurissent  à la  surface. 
Chauffés  à 100®,  ils  perdent  4 molécules  d’eau  , la  cinquième  ne  se 
dégage  qu’à  243®.  Le  sel  anhydre  est  blanc.  A une  forte  chaleur 
rouge,  le  sulfate  cuivrique  se  décompose  en  oxyde  cuivrique,  gaz 
sulfureux  et  oxygène. 

Le  sulfate  de  cuivre  se  dissout  dans  4 parties  d’eau  froide  et  dans 
2 parties  d’eau  bouillante.  La  solution  concentrée  est  d’un  bleu  pur. 

Il  est  insoluble  dans  l’alcool. 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  en  excès  à une  solution  de 
sulfate  cuivrique,  on  obtient  une  belle  liqueur  d’un  bleu  foncé, 
connue  sous  le  nom  d'eau  céleste.  Elle  renferme  un  sulfate  de  cui- 
vre ammoniacal  SO'*Cu  + 4AzH'^  IDO.  Ce  sel  se  sépare  sous  forme 
de  cristaux  d’un  bleu  foncé,  si  l’on  ajoute  de  l’alcool  à la  solution 
aqueuse. 

On  connaît  plusieurs  sulfates  de  cuivre  basiques,  qui  représen- 
tent des  combinaisons  de  sulfate  cuivrique  e(  d’hydrate  cuivrique. 
L’un  d’eux  s’obtient  sous  forme  d’une  poudre  verte  lorsqu’on  fait 
digérer  une  solution  de  sulfate  cuivrique  avec  de  l’hydrate  cuivri- 

2.5. 
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que.  Les  précipités  bleuâtres  qu’on  obtient  en  ajoutant  de  la  po- 
tasse, en  quantité  insuffisante,  à une  solution  de  sulfate  cuivrique, 
sont  des  sulfates  basiques. 

Usages.  — Le  sulfate  de  cuivre  est  employé  comme  caustique 
dans  le  traitement  des  maladies  des  yeux.  Dans  les  arts,  il  sert  pour 
la  préparation  des  cendres  bleues,  mélange  de  sulfate  de  chaux  et 
d’hydrate  cuivrique,  que  l’on  obtient  en  décomposant  le  sulfate  de 
cuivre  par  un  lait  de  chaux. 

On  fait  un  grand  usage  du  sulfate  de  cuivre  en  teinture,  parti- 
culièrement pour  la  teinture  en  noir  sur  laine  et  sur  soie.  En  agri- 
culture, on  s’en  sert  pour  le  chaulage  du  blé. 

CARBON.\TES  DE  CUIVRE. 

En  mêlant  à froid  des  solutions  de  carbonate  de  sodium  et  de 
sulfate  de  cuivre,  on  obtient  un  précipité  vert  bleuâtre,  en  même 
temps  que  du  gaz  carbonique  devient  libre.  Ce  précipité  devient  vert 
par  des  lavages  à l’eau  chaude.  On  le  désigne  sous  le  nom  de  vert 
minéral.  On  peut  l’envisager  comme  une  combinaison  d’une  molé- 
cule de  carbonate  de  cuivre  avec  une  molécule  d’hydrate  de  cuivre, 

CO'^Cu  4-  CuO^IP 

Une  semblable  combinaison  existe  dans  la  nature  et  constitue  la 
malachile. 

Ce  minéral  se  présente  en  masses  concrétionnées  vertes.  Taillé  et 
poli,  il  offre  des  veines  de  nuances  différentes,  et  est  employé  pour 
la  confection  de  diversobjetsd’ornements,  tels  que  vases,  coupes,  etc. 

Vazurite  ou  bleu  de  montagne,  qui  cristallise  en  prismes  clino- 
rhombiques,  d’un  beau  bleu,  peut  être  envisagée  comme  une  com- 
binaison de  2 molécules  de  carbonate  cuivrique  et  d’une  molécule 
■d’hydrate. 

. 2CO-CiH-CuOdU 


M.  Débraya  reproduit  artificiellement  l’azurite  en  laissant  pendant 
longtemps  en  contact,  dans  des  tubes  scellés  à la  lampe,  une  solu- 
tion d’azotate  cuivrique  avec  du  carbonate  de  chaux. 

ALLIAGES  DE  CUIVRE. 

Le  cuivre  forme  plusieurs  alliages  très-importants.  Le  laiton  est 
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un  allinge  de  cuivre  cl  de  zinc,  rcnfcnnant  des  proportions  variji— 
blés  de  ce  dernier  métal,  ordinairement  1/3  de  zinc  sur  2/3  de  cui- 
vre. Le  laiton  renferme  souvent  une  petite  proportion  d’étain  €t 
même  de  plomb. 

Le  bronze  ou  1 airain  constitue  un  alliage  de  cuivre  et  d’étain. 
(Voy.  pour  la  composition  des  principales  espèces  de  bronze  le  ta- 
bleau de  la  page  251.)  Tandis  que  le  laiton  est  malléable  et  ductile, 
le  bronze  est  au  contraire  cassant  lorsqu’il  s’est  refroidi  lentement. 
Mais,  chose  curieuse,  il  devient  malléable  par  la  trempe,  c’est-à-dire 
lorsqu  il  est  plongé  dans  l’eau  froide  après  avoir  été  chauffé  au  rouge. 

Parmi  les  autres  alliages  de  cuivre,  signalons  encore  le  maille- 
chort  dont  on  fait  des  couverts.  Il  renferme  25  p.  de  zinc,  25  p,  de 
nickel  sur  50  p.  de  cuivre. 

Caractères  des  sels  cuivriques.  — Ils  sont  bleus  ou  verts. 
Leurs  solutions  précipitent  en  brun  noir  par  l’hydrogène  sulfuré  et 

par  le  sulfure  d ammonium.  Un  excès  de  ce  dernier  réactif  ne  dis- 
sout pas  le  précipité. 

La  potasse  y forme  un  précipité  épais  d’un  bleu  clair,  insoluble 
dans  un  excès  de  réactif.  L ammoniaque  y forme  d’abord  un  préci- 
pité bleu  clair,  qui  se  dissout  dans  un  excès  d’ammoniaque  avec 
une  riche  couleur  bleu  de  ciel. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  donne,  dans  les  sels  cuivriques, 
même  très-étendus,  un  précipité  brun  marron. 

Loisquon  verse  une  solution  d’arsénite  de  potassium  clans  une 
solution  de  sulfate  cuivrique,  on  obtient  un  précipité  vert  d’arsé- 
nite  cuivrique.  C’est  lever/  de  Scheele. 

Une  lame  de  fer  qu’on  plonge  dans  une  solution  cuivrique  se 
convie  à 1 instant  d une  pellicule  de  cuivre  métallique. 


MEUCUUE 

llg-  = 200 

État  naturel  et  extraction.  — Le  mercure  se  rencontre  dans 
la  nature  à l’état  natif  et  surtout  à l’état  de  combinaison  avec  le 
soufre.  Le  sulfure  de  mercure  ou  cinabre  naturel  constitue  le  prin- 
cipal minerai  de  mercure.  On  le  trouve  dans  différentes  localités  de 
l’Europe  et  de  l’Amérique,  principalement  à Almaden,  en  Espagne; 
à Idria,  en  Illyrie;  à Saint-José,  en  Californie. 
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Le  traitement  de  ce  minerai  est  (rès-simple.  Il  consiste  à griller 
le  sulfure  dans  des  fours  particuliers  et  au  milieu  d’un  courant  d’air. 
Le  soufre  s’oxyde  et  passe  à l’état  de  gaz  sulfureux,  le  mercure  de- 
vient libre  ; il  prend  la  forme  de  vapeur  et  est  conduit,  avec  les 
gaz  de  la  combustion,  soit  dans  des  chambres  de  condensation, 
soit  dans  de  longues  rangées  d’allonges  où  le  mercure  se  condense. 

Voici  une  description  sommaire  des  procédés  que  l’on  suit  à Al- 
maden  et  à Idria. 

La  ligure  114  représente  les  fours  AB,  employés  à Almaden,  avec 


Fig.  114. 


e foyer  et  la  voûte  chargée  de  minerai.  La  vapeur  de  mercure  passe 
par  O et  se  condense  dans  une  série  d'aludels  emboîtés  les  uns 
dans  les  autres  et  disposés  sur  deux  plans  inclinés  a h,  b c.  Le  mer- 
cure condensé  se  réunit  dans  une  rigole  en  h,  et  est  recueilli  dans 
un  réservoir.  Le  gaz  sulfureux,  qui  entraîne  encore  des  vapeurs  mer- 
curielles, se  rend  dans  une  chambre  de  condensation  C,  puis  des- 
cend vers  le  sol  où  il  se  refroidit  au  contact  d’une  cuve  remplie 
d’eau  cl.  Dans  cette  chambre,  la  condensation  des  vapeurs  mercu- 
rielles s’achève. 

La  ligure  115  représente  les  fours  à plusieurs  étages  aa,  hb,  cc, 
et  les  chambres  de  condensation  CG,  que  l’on  emploie  à Idria. 

On  peut  aussi  réduire  le  cinabre  par  le  fer  ou  par  la  chaux. 

Pour  purifier  le  métal  ainsi  obtenu,  on  le  filtre  à travers  des 
toiles  de  coutil  ou  des  peaux  de  chamois.  On  le  transporte  ordinai- 
rement dans  des  bouteilles  en  fer  forgé. 
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Le  mercure  du  commerce  est  presque  toujours  allié  à de  petites 
quaulilés  d’autres  métaux,  tels  que  le  plomb,  l’étaiii,  le  cuivre,  le 
bismuth.  A l’état  impur,  il  ne  présente  pas  une  surface  aussi  bril- 
lante que  lorsqu’il  est  pur;  de  plus,  il  ne  coule  pas  aussi  facilement, 
et  ses  gouttelettes  s’allongent  en  pointe  ; il  fait  la  queue,  comme  on 
dit.  Pour  le  purifier,  on  le  distille,  opération  qui  e^xige  quelques 
précautions,  et  que  l’on  effectue  ordinairement  dans  les  bouteilles 
en  ter  lorgé  qui  servent  à transporter  le  mercure. 


Fig.  115. 

On  peut  aussi  purifier  le  mercure  en  le  faisant  digérer,  pendant 
quelques  jours,  avec  le  trentième  de  son  poids  environ  d’acide  azc- 
tique  du  commerce,  étendu  de  son  poids  d’eau;  on  décante  ensuite 
la  liqueur  aqueuse,  et  on  lave  le  mercure,  d’abord  à l’eau  cbaude, 
acidulée  d’acide  azotique,  puis  à l’eau  pure,  et  on  le  fait  sécher. 

Dans  cette  opération,  l’acide  azotique  enlève  les  métaux  étran- 
gers, plus  oxydables  que  le  mercure,  et  qui  déplacent  ce  métal  de 
sa  solution  dans  l’acide  azotique. 

Propriétés  du  mercure.  — 11  est  liquide  et  se  solidifie  à 
— 40“.  Le  mercure  solidifié  à celte  basse  tempéralureest  malléable 
et  présente  une  densité  de  14,4.  La  densité  du  mercure  liquide  est 
égale  a lo,59c>.  11  bout  à 350“  du  thermomètre  à air.  Sa  vapeur  est 
incolore  et  possède  une  densité  de  0,970. 

il  est  inaltérable  au  contact  de  l’air,  à la  température  ordinaire. 
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A 500%  il  absorbe  l’oxygène  lentement  et  se  convertit  en  une  poudre 
rouge,  que  les  anciens  nommaient  précipité  per  se est  l’oxyde 
mercurique. 

Le  mercure  se  combine  avec  le  chlore,  le  brome  et  l’iode,  à la 
température  ordinaire.  11  s’unit  au  soufre  à une  douce  chaleur. 

L’acide  chlorhydrique  ne  l’altaque  pas.  L’acide  azotique  étendu 
le  dissout  à froid,  en  formant  de  l’azotate  mercureux.  A chaud,  le 
mercure  se  dissout  dans  l’acide  azotique,  en  formant  de  l’azotafe 
mercurique,  avec  dégagement  de  vapeurs  rouges. 

OXYDES  DE  MERCURE. 

On  en  connaît  deux,  un  oxyde  mercureux  llg-0,  et  un  oxyde  mer- 
curique llgO. 

Pour  préparer  le  premier,  on  fait  digérer  du  calomel  ou  chlo- 
rure mercureux  avec  de  la  potasse  caustique  ; on  obtient  une  poudre 
noire.  Ce  corps  est  très-instable.  Par  l’action  de  la  lumière  ou  par 
une  température  supérieure  à 100%  il  se  dédouble  en  oxyde  mer- 
curique et  en  mercure. 

I/oxyde  mercurique  IlgO  s’obtient  par  voie  séche  OU  par  voie 
humide. 

Le  premier  procédé  consiste  à décomposer  l’azotate  mercurique 
par  la  chaleur.  On  place  le  sel  dans  une  fiole  qu’on  chauffe  graduel- 
lement au  bain  de  sable,  jusqu’à  ce  que  le  dégagement  de  vapeurs 
rouges  ait  cessé. 

L’oxyde  ainsi  préparé  est  une  poudre  rouge  orangé,  grenue, 
cristalline. 

Par  voie  humide,  on  prépare  l’oxyde  mercurique  en  décomposant 
parla  potasse  une  solution  de  chlorure  mercurique.  On  obtient  un 
précipité  jaune,  qui  est  de  l’oxyde  mercurique  anhydre. 

Lorsqu’on  le  chauffe,  l’oxyde  mercurique  prend  d’abord  une  cou- 
leur rouge  foncé,  et  se  décompose,  si  la  température  s’élève  au-des- 
sus de  400%  en  oxygène  et  en  mercure. 

L’oxyde  mercurique  cède  son  oxygène  à une  foule  de  corps  tels 
([ue  le  charbon,  le  soufre,  le  phosphore,  (lu’il  oxyde  avec  énergie. 
Ohauffé  avec  le  soufre,  il  produit  une  explosion.  Dans  ces  réactions, 
l’oxyde  jaune,  très-divisé,  est  attaqué  plus  facilement  que  l’oxyde 
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HgS 

Ce  corps  est  le  cinabre,  qu’on  trouve  dans  la  nature,  le  plus  sou- 
vent sous  forme  de  masses  compactes,  quelquefois  en  prismes 
hexagonaux  ou  en  rhomboèdres  rouges,  transparents.  On  fabrique 
le  cinabre  en  combinant  directement  le  soufre  avec  le  mercure. 
Cette  combinaison  s’accomplit  lorsqu’on  triture  les  deux  corps  en- 
semble, à froid,  dans  le  rapport  de  100  parties  de  mercure  et  de 
18  parties  de  soufre.  On  obtient  ainsi  une  masse  noire,  qu’on  su- 
blime dans  des  vases  de  fonte. 

Le  cinabre,  préparé  par  sublimation,  se  présente  sous  forme  de 
masses  d’un  rouge  foncé,  k texture  fibreuse  et  cristalline.  Sa  densité 
est  égale  à 8,124.  A une  température  élevée,  il  se  volatilise  sans 
fondre.  Chauffé  à l’air,  il  brûle  avec  une  flamme  bleue,  et  donne 
du  gaz  sulfureux  et  du  mercure  métallique.  L’hydrogène,  le  char- 
bon et  la  plupart  des  métaux  le  décomposent.  L’acide  sulfurique 
bouillant  le  décompose  avec  formation  de  gaz  sulfureux  et  de  sul- 
fate. L’acide  azotique  l’attaque  à peine,  même  à la  température  de 
l’ébullition. 

On  nomme  vermillon  un  sulfure  de  mercure,  très-divisé  et  pré- 
sentant une  riche  coloration  écarlate.  Pour  l’obtenir,  on  triture, 
pendant  quelques  heures,  dans  un  mortier,  500  parties  de  mercure, 
114  parties  de  fleur  de  soufre,  et  l’on  ajoute  au  sulfure  noir,  ainsi 
formé,  75  parties  de  potasse  et  400  parties  d’eau.  On  maintient  ce 
mélange  à une  température  de  45“  environ,  en  le  triturant  avec  un 
pilon.  Dès  que  le  précipité  a atteint  une  belle  nuance  écarlate,  on  le 
lave  rapidement  à l’eau  chaude  et  on  le  sèche. 

Le  vermüion  est  employé  en  peinture  et  pour  colorer  la  cire  à ca- 
cheter. 


CHLORURE  MERCUREUX  OU  CALOMEL. 

Hg^Cl* 

On  fait  un  grand  usage  du  chlorure  mercureux  en  médecine  sous 
le  nom  de  calomel  ou  de  mercure  doux. 

Préparation.  — On  chauffe  dans  de  grands  matras  de  verre, 
au  bain  de  sable,  un  mélange  intime  de  sulfate  mercureux  et  de 
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chlorure  de  sodium.  Le  chlorure  mercureux,  qui  est  volatil,  se  su- 
blime. 11  prend  naissance  par  double  décomposition. 

S0MIg2  + 2NaCl  = Hg^Cl^  + S0'*Na- 

On  l’obtient  ainsi  en  masses  compactes  et  cristallines.  Lorsqu’on 
chauffe  fortement  du  calomel  et  qu’on  dirige  sa  vapeur  dans  un 
grand  récipient  en  grés,  elle  se  condense,  au  milieu  d’une  grande 
masse  d’air,  en  une  poudre  impalpable,  qui  est  le  calomel  à la  va- 
peur. On  se  sert  de  préférence  de  ce  produit  pour  l’usage  médical. 

On  peut  aussi  préparer  le  calomel  par  voie  humide,  en  ajoutant 
de  l’acide  chlorhydrique  ou  une  solution  de  chlorure  de  sodium  à 
une  solution  d’azotate  mercureux.  On  obtient  un  précipité  blanc, 
caillebotté,  qu’on  lave  et  qu’on  fait  sécher. 

Propriétés.  — Préparé  par  la  voie  sèche,  le  calomel  se  présente 
en  masses  denses,  fibreuses,  cristallines,  légèrement  translucides, 
présentant  d’un  côté  une  surface  lisse  et  de  l’autre  des  aspérités 
formées  par  les  pointements  des  cristaux.  Exposé  à la  lumière,  il 
devient  jaune  et  même  gris  à la  longue,  en  se  décomposant  partiel- 
lement. Sa  densité  est  égale  à 7,17.  La  densité  de  sa  vapeur  a été 
trouvée  égale  à 8,55.  Il  fond  et  se  volatilise  à la  même  température. 
Lentement  sublimé,  il  cristallise  en  prismes  à base  carrée. 

Le  calomel  est  insoluble  dans  l’eau. 

Expérience.  J’ajoute  à du  calomel  une  solution  d’iodure  de  potas- 
sium : par  l’agitation,  la  poudre  blanche  se  convertit  en  une  pou- 
dre verte  d’iodure  mercureux. 

En  versant  un  excès  d’iodure  de  potassium,  je  vois  la  poudre  verte 
disparaître  à son  tour  et  faire  place  à un  précipité  gris  qui  est 
du  mercure  métallique.  L’iodure  mercureux  d’abord  formé  s’est  dé- 
doublé en  iodure  mercurique  qui  s’est  dissous  dans  l’iodure  de  po- 
tassium et  en  mercure. 

Une  réaction  analogue  s’accomplit,  tà  chaud,  sous  rinlluence  des 
chlorures  alcalins.  Le  chlorure  mercureux  se  dédouble  en  chlorure 
mercurique  qui  se  dissout  et  en  mercure  qui  reste. 

CHLORURE  MERCURIQUE  OU  SUBLIMÉ  CORROSIF.' 

llgCU 

Préparation.  — On  l’obtient  par  double  décomposition,  en 
chaulfant  au  bain  de  sable  un  mélange  de  sulfate  mercurique  et  de 
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chlorure  de  sodium.  Le  chlorure  mercuriqiie  se  sublime  à la  voûte 
des  matias,  qui  sonl  enterrés  dans  le  sable  jusqu’au  col. 

SO*  Ilg  + 2NaCl  = SO^Na-  + IlgCl^ 

A la  fin  de  1 opération,  on  donne  un  coup  de  feu,  de  manière  à 
agglomérer,  par  un  commencement  de  fusion,  le  sublimé  qui  re- 
couvre la  voûte  des  matras. 

Un  autre  procédé  de  préparation  consiste  à faire  arriver  un  cou- 
rant de  chlore  dans  du  mercure  chauffé.  La  combinaison  s’elfectue 
avec  dégagement  de  lumière. 

Propriétés.  Le  chlorure  mercurique  préparé  par  la  voie 
seche  se  présente  sous  forme  de  masses  blanches,  compactes 
cristallines,  friables,  d’une  densité  égale  cà  6,5.  11  possède  une  sa- 
veur acre,  styptique,  très-désagréable.  C’est  un  poison  très-éner- 
gique. 11  fond  cà  environ  205»  et  bout  vers  295».  La  densité  de  sa  va- 
peur est  égale  à 9,42.  Par  voie  de  sublimation,  on  peut  l’obtenir 
cristallisé  en  octaèdres  à base  rectangle. 

Le  sublimé  corrosif  est  soluble  dans  l’eau,  dans  l’alcool  et  dans 
ether.  lar  le  relroidissement  d’une  solution  aqueuse,  saturée  à 
cliaud.  Il  se  déposé  en  longs  prismes  qui  appartiennent  au  type  du 
prisme  orlhorhombique.  Ces  cristaux  sont  anhydres. 

La  solulion  aqueuse  du  sublimé  corrosif  donne,  avec  une  solu- 
tion d’albumine  du  blanc  d’œuf,  un  précipité  blanc,  combinaison 
de  chlorure  mercurique  et  d’albumine. 

Lorsqu  on  ajoule  un  léger  excès  d’ammoniaque  à une  solulion  de 
sublime  corrosif,  il  se  forme  un  précipité  blanc.  La  composilion  de 
ce  COI  PS,  qu  on  désigné  quelquefois  sous  le  nom  Je  précipité  blanc 
est  exprimée  par  la  formule  llglPAztl.  ' 


IlgCl- 

CJilorure 
n:ei’cui'iquf'. 


-P  2AzIP  = AzlPCl  -h 


Chlorure 
cl  ymiiiüiiiutn. 


llglP^AzCl 

Préripité 

blanc. 


^ On  peut  l’envisager  comme  le  chlorure  de  mercure-ammonium 
c est-a  dire  comme  Je  chlorure  d’un  ammonium  dans  lequel 
2 atonies  d hydrogène  ont  été  remplacés  par  le  métal  diatomique 


llglL^AzCl  =: 


Ug , 

IlUzCl 
II 


Chlorure 

de  lïiei’cure-aniinoniuiTi. 
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Le  sublimé  corrosif  forme  avec  les  chlorures  alcalins  et  avec  le 
■chlorure  d’ammonium  des  combinaisons  doubles  crislallisables.  Le 
chlorure  double  de  mercure  et  d’ammonium  llgCl- + 2 AzII-^Cl 
-f-  M^O  est  emjiloyé  en  médecine  et  connu  depuis  longteiups  sous  le 
nom  de  sel  Alembrolli,  sel  de  science  ou  de  sagesse. 

lODURE  MERCUREUX. 

On  prépare  ordinairement  ce  corps  en  combinant  directement  le 
mercure  avec  l’iode.  On  prend  100  parties  de  mercure  pour 
■03,5  parties  d’iode,  on  ajoute  une  petite  quantité  d’alcool,  et  l’on 
triture  jusqu’à  ce  que  le  tout  soit  converti  en  une  poudre  verte. 
Après  avoir  lavé  cette  poudre  l’alcool  bouillant,  on  la  fait  sécher. 
C’est  l’iodure  mercureux. 

On  peut  aussi  préparer  cet  iodure  par  double  décomposition,  en 
précipitant  une  solution  d’azotate  mercureux  parl’iodure  de  potas- 
sium, ou  en  faisant  réagir  ce  dernier  corps  sur  le  calomel  (p.  407). 
L’iodure  mercureux  est  un  composé  peu  stable.  La  lumière  le  dé- 
compose, la  chaleur  le  dédouble  en  mercure  et  en  iodure  mercu- 
rique.  Le  même  dédoublement  est  effectué  par  l’action  de  l’iodure 
4e  potassium  et  des  chlorures  alcalins. 

IODURE  MERCURIQUE. 

IlgU- 

Pour  préparer  ce  corps,  on  verse  une  solution  de  iOO  parties 
■d’iodure  de  potassium  dans  une  solution  de  80  parties  de  sublimé 
corrosif.  11  se  forme  un  beau  précipité  rouge  écarlate  qui  est  Piodiire 
niercurique. 

Il  est  nécessaire  de  faire  réagir  les  deux  corps  dans  le  rapport  qui 
vient  d'être  indiqué  : un  excès  d’iodure  de  potassium  dissoudrait 
l’iodure  mercurique  d’abord  précipité. 

L’iodure  mercurique  est  presque  insoluble  dans  l’eau.  11  est  légè- 
rement suluble  dans  l’alcool  bouillant,  qui  le  laisse  déposer  par 
le  refroidissement  en  petits  cristaux  rouges. 

Expérience.  Je  chauffe,  dans  une  petite  cornue  de  verre,  de  1 io- 
dure de  mercure;  il  fond  en  un  liquide  jaune  foncé  qui  se  prend  par 
le  refroidissement  en  une  masse  jaune.  A une  température  plus 
■élevée,  ce  liquide  entre  en  ébullition  et  la  vapeur  se  condense  en 
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un  liquide  foncé  qui  se  prend  en  une  niasse  janne  par  le  refroidis- 
sement; en  même  temps,  il  se  sublime  des  cristaux  jaunes  qui  sont 
des  prismes  orthorhombiques.  Si  on  les  frotte  avec  une  baguette  de 
verre,  cà  l'instant  on  les  voit  rougir,  d’abord  au  point  de  contact, 
puis  dans  la  masse  tout  entièie. 

Ces  deux  états  de  l’iodure  mercurique  constituent  un  des  exem- 
ples les  plus  ciirieux  de  dimorphisme.  ' 

L’iodure  mercurique  forme  avec  l’iodure  de  potassium  une  com- 
binaison soluble  dans  l’eau.  La  solution  de  cet  ioclomercurate  de 
potassium  n’est  pas  précipitée  par  la  potasse.  La  liqueur,  rendue 
alcaline  par  la  potasse,  est  un  réactif  très-sensible  de  l’ammonia- 
que [réactif  de  Nessler)  avec  laquelle  il  donne  un  précipité  ou  un 
trouble  brun  plus  ou  moins  intense,  suivant  la  quantité  d’ammo- 
niaque en  présence. 


AZOTATES  DE  MERCURE 

On  obtient  un  azotate  mercnreux  neutre, 

(Azü")'^(lIg‘-2)"  -I-  2II^C 

en  faisant  agir  à froid  un  excès  d’acide  azotique  étendu  sur  du 
mercure  métallique.  Au  bout  de  quelque  temps,  il  se  forme  dans  la 
liqueur  des  prismes  courts  incolores,  qui  constituent  le  sel  neutre. 
Celui-ci  se  dissout  aisément  dans  l’eau  chargée  d’acide  azotique. 

Lorsqu’on  attaque  le  mercure  avec  un  excès  d’acide  azotique 
bouillant  et  qu’on  évapore  la  solution,  il  s’en  sépare  de  volumineux 
cristaux  qui  constituent  un  azotate  mercurique  basique. 

(AzO^)-Hg,HgO  -h  211^0 

Le  liquide  sirupeux,  du  sein  duquel  les  cristaux  se  sont  déposés, 
renferme  l’azotate  mercurique  neutre. 

(AzO'^)^^llg  8ir-^o 

Ce  sel  se  dépose  en  grandes  tables  rhomboïdales  incolores  de  la  S' 
lution  sirupeuse  refroidie  à — 15®. 

Une  grande  quantité  d’eau  froide  le  dédouble  en  acide  azotiqi 
qui  se  dissout,  et  en  un  sel  basique  (Az0^)-IIg,2IIg0-t-H'0,  formai' 
une  poudre  jaune  qui  constitue  le  iurbiih  nitreux  des  anciennp 
pharmacopées. 


41(> 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 


SULFATES  DE  MERCURE. 

On  connaît  un  sulfate  mercureux  SO‘^(IIg^)"  et  un  sulfate  mercu- 

U 

rique  SOMIg. 

On  obtient  le  premier  en  cliauffant  une  partie  de  mercure  avec 
une  partie  d’acide  sulfurique  et  en  arrêtant  l’opération  lorsque  les 
deux  tiers  du  mercure  sont  convertis  en  une  poudre  blanche  cris- 
talline. Le  sulfcite  mercureux  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide. 

On  prépare  le  sulfate  mercurique  en  chauffant,  au  bain  de  sable, 

I partie  de  mercure  avec  1 partie  1/2  d’acide  sulfurique  jusqu’à 
dessiccation  complète. 

Hg  + 2S0^dI-^  = 2ir^0-|-  S02  -h  SO^lg 

II  est  bon  d’ajouter  une  petite  quantité  d’acide  azotique  avant  de 
dessécher  la  matière. 

Le  sulfate  mercurique  est  une  poudre  blanche  anhydre.  Il  se  dé- 
compose au  rouge  en  mercure  métallique,  gaz  sulfureux  et  oxy- 
gène. Le  charbon  le  réduit  facilement  en  mercure  métallique,  en 
même  temps  qu’il  se  dégage  volumes  égaux  de  gaz  carbonique  et 
sulfureux. 

Le  sulfate  mercurique  est  peu  soluble  dans  l’eau.  Une  grande 
quantité  d’eau  froide  le  convertit  en  un  sel  basique  jaune,  SO'^llg, 
2HgO,  connu  sous  le  nom  de  hirbith  minéral. 

Caractères  des  sels  mercureux.  — Leurs  solutions  sont 
précipitées  en  noir  par  l’hydrogène  sulfuré,  en  noir  par  la  potasse 
et  l’ammoniaque.  L’acide  chlorhydrique  y forme  un  précipité  blanc 
que  l’ammoniaque  noircit.  L’iodure  de  potassium  y forme  un  pré- 
cipité vert  d’iodure  mercureux,  qu'un  excès  d’iodure  de  potassium 
convertit  en  iodure  mercurique  qui  se  dissout  et  en  mercure  métal- 
lique gris. 

Caractères  des  sels  mercuriques.  — Les  solutions  des  sels 
mercuriques  sont  précipitées  en  noir  par  un  excès  d’hydrogène  sul- 
furé et  par  le  sulfure  d’ammonium. 

La  potasse  y forme  un  précipité  jaune,  insoluble  dans  un  excès. 

L’ammoniaque  donne  un  précipité  blanc  dans  la  solution  du  su- 
blimé corrosif. 

L’acide  chlorhydrique  ne  précipite  pas  les  sels  mercuriques. 
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Le  fer,  le  zinc,  le  cuivre  précipitent  le  mercure  des  solutions 
mercureuses  ou  mercuriques.  Une  lame  de  cuivre  s’y  couvre  d’un 
enduit  gris,  qui  blanchit  et  devient  brillant  par  le  frotlement. 

Chauffé  avec  de  la  chaux  dans  un  tube,  tous  les  composés  de 
mercure  donnent  du  mercure  métallique  qui  se  sublime  en  globules, 
faciles  à reconnaître  à la  loupe  et  qu’on  peut  caractériser  par  l’ad- 
dition d’un  fragment  d’iode,  dont  la  vapeur  transforme  les  globules 
métalliques  en  iodure  mercurique  jaune  ou  rouge. 


ARGENT 

Ag  = 108 

État  naturel.  — Ce  métal  se  rencontre  à l'état  natif,  et  à l’état 
de  combinaison  dans  une  foule  de  minéraux. 

Parmi  ces  combinaisons,  nous  citerons  : le  sulfure  (argyrose), 
les  sulfo-antimoniures  et  les  sulfo-arséniures,  l’antiinoniure,  le 
chlorure,  le  bromure,  Piodure,  le  séléniure,  le  tellurure,  enfin 
l’amalgame  d’argent. 

L’argent  se  trouve  en  petite  quantité  dans  une  foule  de  galènes 
et  de  pyrites  cuivreuses. 

Traitement  des  minerais  d’arg;ent,  — Pour  extraire  l’ar- 
gent des  galènes,  on  commence  par  traiter  celles-ci  pour  plomb 
(p.  385).  Le  plomb  argentifère  (plomb  d’œuvre)  ainsi  obtenu  est 
ensuite  soumis  à la  coupellation  (p.  584). 

Les  minerais  d’argent  exenqjts  de  plomb  sont  traités  par  une 
méthode  particulière  dite  d' amalgamation,  puisqu’elle  repose  sur 
l’emploi  du  mercure  métallique  qui  dissout  l’argent  : il  se  forme  un 
amalgame  d’argent  qu’on  décompose  par  la  chaleur. 

On  emploie  plusieurs  procédés  pour  la  chloruration  et  l'almaga- 
mation  de  l’argent.  L’un  est  usité  à Freiberg  en  Saxe,  l’autre  en 
Amérique. 

Procédé  d'amalgamation  de  Freiberg.  Le  minerai  de  Freiberg, 
assez  pauvre  aujourd’hui,  ne  renferme  que  deux  à trois  millièines 
d’argent,  à l’état  de  sulfure,  disséminé  dans  des  pyrites  mêlées  de 
pyrites  cuivreuses.  Le  minerai  pulvérisé  est  mêlé  avec  1/10  de  son 
poids  de  sel  marin  et  grillé  dans  un  four  à réverbère.  Les  sulfures 
sont  oxydés  avec  dégagement  de  gaz  sulfureux  et  formation  de  sul- 
fates. Ces  derniers  réagissant  sur  le  chlorure  de  sodium,  il  se 
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forme  du  sulfate  de  sodium  et  des  chloiaires  métalliques  : tout 
l’argent  se  trouve  ainsi  converti  en  chlorure.  Le  produit  du 
grillage  est  réduit  en  poudre,  lavé  et  introduit  avec  de  l’eau  et  du 
fer  (fig.  110),  dans  des  tonnes  dites  d'amalgamation,  qui  sont  mises 
en  mouvement  par  une  roue  hydraulique.  Quand  le  mélange  est  bien 
homogène,  on  ajoute  du  mercure  : celui-ci  dissout  l’argent  mis  en 
liberté  par  l’action  du  fer  sur  le  chlorure  d’argent;  il  s’empare 
aussi  d’une  petite  quantité  de  cuivre  formé  par  la  réduction  du 
chlorure  cuivreux.  Les  tonneaux  ayant  tourné  pendant  un  certain 
nombre  d’heures,  on  recueille  ramalgame  et  on  l’introduit  dans  des 
poches  en  coutil  que  l’on  comprime  et  au  travers  desquelles  passe 


Fig.  116. 


Fig.  117 


I excès  de  mercure,  allié  à une  très-petite  quantité  de  métaux 
étrangers,  tandis  qu  un  amalgame  pâteux  d’argent  et  de  cuivre  reste 
dans  les  poches,  ün  place  cet  amalgame  sur  des  coupes  de  fer  bb, 
enfilées  dans  une  tige  de  fer  qui  surmonte  un  trépied  a [ficj.  117). 
Ce  dernier  est  placé  dans  une  cuvette  en  fonte  remplie  d’eau.  Le 
tout  est  recouvert  d’une  cloche  en  fonte  qui  plonge  dans  la  cuvette, 
et  dont  la  partie  supérieure  est  entourée  de  charbons  : le  mer- 
cure se  volatilise  et  va  se  condenser  dans  l’eau  froide,  il  reste  sur 
les  coupes  un  alliage  d’argent  et  de  cuivre  qui  renferme  environ 
28  p.  100  de  ce  dernier  métal,  ainsi  que  de  petites  quantités  de 
plomb,  d’antimoine,  etc.  On  le  purifie,  soit  par  coupellation,  soit 
par  affinage. 


ARGENT. 
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La  coupellation  consiste  à fondre  l’argent  impur  avec  du  plomb, 
opération  que  nous  avons  décrite  à la  page  584.  L’aftînage  s’exécute 
en  fondant  l’argent  dans  une  calotte  hémisphérique  en  fonte,  revê- 
tue intérieurement  d’une  couche  épaisse  de  marne  et  de  cendres 
de  bois.  C’est  une  coupelle  poreuse,  où  se  trouve  placé  le  métal 
fondu,  et  qui  absorbe  les  oxydes  formés  par  l’action  de  l’air  sur  le 
plomb  et  le  cuivre  alliés  à l’argent.  Celui-ci  finit  par  rester  pur 
dans  la  coupelle. 

Procédé  d'amalgamation  américain.  Le  minerai  d’argent  que  l’on 
exploite  au  Mexique  consiste  en  sulfo-arséniure  et  sulfo-antimo- 
niure  d’argent,  mêlé  à du  chlorure  et  à de  l’argent  natif,  le  tout 
disséminé  dans  de  la  silice,  du  carbonate  calcaire  et  de  l’oxyde  fer- 
rique. Ce  minerai  finement  pulvérisé  est  mêlé  avec  2 à pour  100 
de  sel  marin  et  disposé  dans  une  aire  circulaire,  pavée  de  dalles. 
Le  mélange  ayant  été  piétiné  pendant  quelques  heures  par  des  mu- 
les, et  rendu  ainsi  homogène,  est  additionné  d’environ  1 pour  100 
de  magistral.  On  nomme  ainsi  de  la  pyrite  cuivreuse  grillée  à l’air 
et  renfermant  du  sulfate  de  cuivre.  Ce  sel,  réagissant  sur  le  chlo- 
rure de  sodium,  forme  du  sulfate  de  sodium  et  du  chlorure  cuivri- 
que, lequel  décompose  le  sulfure  d’argent,  avec  formation  de  chlo' 
rure  d’argent  et  de  sulfure  de  cuivre.  On  ajoute  alors  du  mer- 
cure qui  réduit  le  chlorure  d’argent  : il  se  forme  du  chlorure  de  mer- 
cure et  de  l’argent  métallique.  La  masse  étant  continuellement  pié 
tinée,  le  mercure  est  mis  en  contact  avec  l’argent  disséminé  et 
famalgame  ainsi  formé  finit  par  se  solidifier  au  bout  d’une  quin- 
zaine de  jours^  On  fait  alors  une  seconde,  puis  une  troisième  ad- 
dition de  mercure,  jusqu’à  ce  qu’on  ait  employé  7 à 8 parties  de  ce 
métal  pour  1 partie  d’argent  à extraire.  L’opération  éiant  terminée 
au  bout  de  quelques  mois,  on  lave  à grande  eau  pour  entraîner  les 
parties  terreuses  et  salines.  L’amalgame  reste.  Pour  en  retirer  l’ar- 
gent, on  le  soumet  à faction  de  la  chaleur. 

Propriétés  de  l’argent.  — L’ai'gent  est  le  plus  blanc  et  le  plus 
brillant  de  tous  les  métaux  usuels.  Après  l’or,  c’est  aussi  le  plus 
malléable  et  le  plus  ductile  (voir  p.  245).  Sa  densité  est  = 10,5. 

Il  fond  vers  1000°.  Fondu,  il  possède  la  singulière  propriété  de 
dissoudre  l’oxygène,  dont  il  absorbe  environ  22  fois  son  volume.  En 
se  solidifiant,  il  le  laisse  dégager  de  nouveau.  A la  très-haute  tem- 
pérature du  chalumeau  oxhydrique,  il  se  volatise. 

L’argent  est  inaltérable  à l’air. 
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Il  absorbe  Tozone  pour  se  convertir  en  bioxyde  Ag-Ü^.  Il  se  com- 
bine aussi  directement  avec  l’eau  oxygénée  pour  former  des  hydra- 
tes argenfeux  et  argentique.  (Weltzien.) 

11  décompose  l’acide  iodhydrique  en  solution  concentrée  avec 
dégagement  d’hydrogène  et  avec  formation  d’iodure  d'argent.  (De- 
ville.) 

L’acide  chlorhydrique  ne  l’attaque  que  superficiellement.  L’acide 
sulfhydrique  le  noircit  en  formant  une  couche  de  sulfure  d’argent. 
Son  vrai  dissolvant  est  l’acide  azotique,  qui  l'attaque  à froid,  et  donne 
de  l’azotate  d’argent,  en  même  temps  qu’il  se  dégage  des  vapeurs 
rouges. 

Les  alcalis  sont  sans  action  sur  l’argent.  Aussi  se  sert-on  de  vases 
d'argent  pour  fondre  la  potasse  ou  pour  en  évaporer  les  solutions. 

OXYDE  D’ARGENT. 

Ag*0 

Parmi  les  oxydes  d’argent,  nous  ne  décrirons  que  le  protoxyde, 
qui  se  précipite  à l’état  anhydre,  lorsqu’on  ajoute  de  la  potasse 
exempte  de  chlorure  à une  solution  d’azotate  d’argent. 

C’est  un  dépôt  floconneux  brun  olive,  qui  forme  une  poudre 
brune,  après  dessiccation. 

L’oxyde  d’argent  se  décompose  trés-facilemeiit  par  la  chaleur  en 
argent  et  en  oxygène.  11  est  réduit  par  l’hydrogène,  au-dessous  de 
lü0“.  Récemment  précipité,  il  est  un  peu  soluble  dans  l’eau.  C’est 
une  base  énergique  qui  neutralise  parfaitement  les  acides  et  qui 
déplace  l’oxyde  de  cuivre  de  ses  sels. 

Lorsqu’on  fait  digérer  l’oxyde  d’argent  avec  l’ammoniaque,  on  le 
convertit  en  une  poudre  noire,  très-ex[)losive,  qui  est  connue  sous 
le  nom  d'argent  fulminant.  Sa  composition  n’est  pas  encore  bien 
connue. 

SULFURE  D’ARGENT. 

Ag^S 

A l’oxyde  argentique  correspond  le  sulfure  Ag-S,  qu’on  trouve  dans 
la  nature,  cristallisé  en  octaèdres  réguliers,  ordinairement  modifiés 
par  des  facettes.  11  est  mou  et  se  laisse  rayer  par  l’ongle.  L’argent 
et  le  soufre  se  combinent  d’ailleurs  aisément  par  voie  de  fusion. 


lODURE  D’AHGENT. 
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CHLORURE  D’ARGENT. 

AgCl 

Les  minéralogistes  le  désignaient  autrefois  sous  le  nom  d'argenfr 
corné.  On  le  trouve  quelquefois  cristalliséen  cubes  ou  en  octaèdres. 
11  se  forme  directement  lorsqu’on  chautfe  l’argent  dans  un  courant 
de  gaz  chlore.  On  le  prépare  par  double  décomposition  en  versant 
de  1 acide  chlorhydrique  ou  une  solution  de  chlorure  de  sodium 
dans  une  solution  d’azotate  d’argent.  On  obtient  ainsi  un  précipité 
blanc,  caillebotté,  qui  prend  une  teinte  violacée  lorsqu’il  est  exposé 
à 1 action  de  la  lumière.  Ce  changement  de  couleur  est  dû  à une  dé- 
composition partielle. 

Le  chlorure  d’argent  fond  vers  260“.  Il  se  prend  par  le  refroidis- 
sement en  une  masse  cornée,  grise,  qui  se  laisse  couper  au  couteau. 

Expérience.  Qu  on  dépose  du  chlorure  d’argent  récemment  pré- 
cipité et  encore  humide  sur  une  lame  de  zinc  : au  bout  de  quelques 
instants,  on  verra  apparaître  une  teinte  grise  sur  les  bords  duchlo- 
luie  d aigent.  Bientôt  la  masse  tout  entière  de  ce  corps  est  con- 
vertie en  une  poudre  gris  foncé,  qui  est  de  l’argent  très-divisé.  Il 
s’est  formé  du  chlorure  de  zinc. 

Cette  réaction  s’accomplit  plus  rapidement  encore  lorsqu’on  hu- 
mecte avec  de  1 acide  chlorhydrique  étendu  le  chlorure  d’argent  dé- 
posé sur  la  lame  de  zinc.  La  réduction  s’effectue,  dans  ce  cas,  par 
l’hydrogène  naissant  produit  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique 
sur  le  zinc. 

Lorsqu’on  fond  le  chlorure  d’argent  avec  les  alcalis  caustiques  ou 
les  carbonates  alcalins,  il  est  réduit  en  argent  métallique  : il  se  dé- 
gage de  l’oxygène,  et  il  se  forme  un  chlorure  alcalin. 

Le  chlorure  d’argent  récemment  précipité  se  dissout  facilement 
dans  une  solution  d ammoniaque.  Sec,  il  absorbe  abondamment  le 
gaz  ammoniac.  Faraday  a employé  ce  composé  pour  préparer  l’am- 
moniaque liquide  (p.  145). 

11  se  dissout  aussi  dans  la  solution  des  hyposulfites  alcalins. 

1 

lODURE  D’ARGENT.  ï 

Agi 

On  l’obtient  sous  forme  d’un  précipité  jaune  en  ajoutant  une  so- 
lution d’iodure  de  potassium  à une  solution  d’azotate  d’argent.  11 
wuurz. 
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noircit  à la  lumière.  II  est  très-peu  soluble  clans  l’amnioniaciue,  ce 
(jui  le  distingue  du  chlorure  d’argent. 

AZOTATE  D’ARGENT. 

AzO’Ag 

Pour  préparer  ce  sel,  on  dissout  l’argent  dans  l’acide  azoüciue.  Si 
le  métal  est  pur,  on  obtient  une  solution  incolore  cpii  laisse  dépo- 
ser, après  concentration  et  refroidissement,  de  larges  lames  inco- 
lores qui  sont  de  l’azotate  d’argent  anhydre.  En  employant  de 
l’argent  monnayé,  on  obtient  une  solution  bleue  renfermant,  indé- 
pendamment de  l’azotate  d’argent,  de  l’azotate  de  cuivre.  Pour  en- 
lever ce  dernier,  il  suffit  d’évaporer  la  liqueur  à siccité,et  de  chauf- 
fer le  résidu  de  manière  <à  le  maintenir  en  fusion  pendant  .(uelqiK' 
temps.  L’azotate  de  cuivre  est  décomposé,  l’azotate  d’argent  résiste 
et  reste  mélangé  avec  de  l’oxyde  cuivrique,  dont  on  le  débarrasse  en 
le  dissolvant  dans  l’eau. 

L’azotate  d’argent  fondu  constitue  la  pierre  infernale. 

Ce  sel  se  dissout  dans  son  poids  d’eau  froide  et  dans  la  moitié  cb 
son  poids  d’eau  bouillante.  La  solution  est  neutre.  Exposée  au  con- 
tact de  Pair,  elle  noircit,  comme  font  d’ailleurs  les  cristaux  et  le  sel 
fondu,  par  suite  d’une  réduction  partielle,  due  à l’action  des  ma- 
tières organic|ues  suspendues  dans  l’air. 

Elle  noircit  de  même  la  peau  par  l’effet  d’une  action  du  môme 
genre. 

L’hydrogène  réduit  lentement  la  solution  d’azotate  d’argent,  avec 
dépôt  d’argent  métallique.  (Beketoff.) 

Caractèr«“s  des  sels  d'arg^ent.  — Les  solutions  des  sels  d’ar- 
gent sont  précipitées  en  noir  par  l’hydrogène  sulfuré  et  par  le  sul- 
fure d’ammonium. 

La  potasse  y forme  un  précipité  vert  olive  d’oxyde  d’argent,  inso- 
luble dans  un  excès  de  réactif. 

L’ammoniaque  ne  les  précipite  pas. 

L’acide  chlorhydrique  et  les  chlorures  solubles  y forment  un  pré- 
cipité, blanc  de  chlorure,  soluble  dans  l’ammoniaque,  insoluble 
dans  l'acide  azotique  froid  ou  bouillant. 

L’iodiire  de  potassium  y forme  un  précipité  jaune,  à peu  i)rès  in- 
soluble dans  l’ammoniaque. 

Argenture.  — On  nomme  ainsi  l’opération  qui  consiste  à re- 
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couvrir  d’une  couche  d’argent,  plus  ou  moins  épaisse,  les  métaux 
usuels  ou  le  verre. 

L’argenture  des  métaux  s’effectue,  comme  la  dorure  (page42S), 
soit  par  voie  d’amalgamation,  soit  par  voie  galvanicpie.  Dans  ce  der- 
nier cas,  on  fait  usage  d’une  solution  de  cyanure  double  d’argent 
et  de  potassium.  C’est  ce  procédé  qui  est  le  plus  généralement  usité. 

L’argenture  des  glaces,  ou  du  verre  en  général,  est  produite  par 
la  réduction  des  sels  d’argent  sous  l’inlluence  de  l’aldéhyde,  du 
glucose,  de  l’acide  tar trique. 

Voici  l’une  des  recettes  employées,  c’est  celle  de  Liebig  : on  pré- 
pare une  solution  de  10  grammes  d’azotate  d’argent  qu’on  sursa- 
ture par  l’ammoniaque  et  qu’on  rend  fortement  alcaline  par  la 
soude.  Le  volume  de  la  liqueur  est  de  1450“'.  D’autre  part,  on 
dissout  1 p.  de  sucre  de  lait  dans  10  p.  d’eau.  Pour  argenter  le 
verre,  on  mélange  cette  dernière  solution  avec  son  volume  de  la  pre- 
mière et  l’on  plonge  dans  le  mélange  la  glace  à argenter,  préala- 
blement lavée  à l’alcool.  La  réduction  du  sel  d’argent  commence 
immédiatement  et  se  termine  cà  froid. 

L’expérience  se  fait  facilement  dans  un  ballon  de  verre. 

Essais  d’argent.  — On  nomme  ainsi  les  méthodes  qui  servent 
à l’analyse  des  alliages  d’argent  et  de  cuivre  qui  forment  les  mon- 
naies, les  médailles  et  les  objets  d’argenterie  ou  de  bijouterie.  Ces 
essais  peuvent  se  faire  par  la  voie  sèche  ou  par  la  voie  humide. 

L’essai  par  la  voie  sèche  consiste  dans  l’opération  qu’on  nomme 
coupellation  [fig.  118).  Pour  l’exécuter,  on  fond  dans  une  coupelle 
en  poudre  d’os  chauffée  au  rouge  dans  le  moufle  d’un  fourneau  cà 
réverbère,  une  certaine  quantité  de  plomb  métallique,  puis  on  dé- 
pose sur  le  métal  fondu  une  quantité  pesée  de  l’alliage  d’argent  et 
de  cuivre  qu’on  a soin  d’envelopper  dans  un  petit  morceau  de  pa- 
pier. Cet  argent  se  dissout  dans  le  plomb  fondu  et  l’on  obtient  ainsi 
un  alliage  ternaire  qui  est  exposé,  au  rouge,  à l’action  de  l’air. 
Dans  ces  conditions,  le  plomb  et  le  cuivre  s’oxydent  -,  l'oxyde  de 
plomb  fond  et  la  litliarge  fondue,  qui  doit  être  en  grand  excès  par 
rapport  à l’oxyde  de  cuivre,  dissout  celui-ci  et  est  absorbée  avec  lui 
par  la  coupelle  poreuse.  Le  phénomène  de  l’éclair  (page  385)  indi- 
dique  la  fin  de  l’opération. 

V essai  par  voie  humide,  indiqué  par  Gay-Lussac,  consiste  à ajouter 
à la  dissolution  azotique  d’un  poids  donné  d’argent  allié  à du  cuivre, 
une  solution  titrée  de  chlorure  de  sodium,  c’est-à-dire  une  solu- 
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tion  renfermant,  dans  1 litre,  iin  poids  exactement  connu  de  ce  sel. 
On  ajoute  cette  solution  avec  précaution,  jusqu’à  ce  qu’elle  ne  dé- 
termine plus  de  précipité  de  chlorure  d’argent,  et  l’on  calcule  la 
quantité  d’argent  par  le  volume  de  la  solution  titrée  qu’il  a fallu  y 
ajouter  pour  précipiter  complètement  l’argent  à l’état  de  chlorure. 
Comme  ce  dernier  se  dépose  facilement  au  sein  d’une  liqueur  qu’on 
a eu  soin  d’agiter,  il  est  facile  de  saisir  le  terme  de  l’opération,  c’est- 
à-dire  le  moment  précis  où  tout  l’argent  est  précipité  et  où  il  con- 
vient d’arrêter  l’addition  delà  liqueur  titrée. 


Kijj.  118. 


Procédé.  Pour  précipiter  l’argent,  on  se  sert  de  deux  liqueurs  ti- 
trées, c’est-à-dire  renfermant  des  quantités  connues  de  chlorure  de 
sodium,  savoir:  1"  une  liqueur  ??orma/c  qui  contient,  par  décilitre, 
0^%5-il7  de  chlorure  de  sodium,  quanlité  su  fil  santé  pour  précipiter 
1 gramme  d’argent;  2°  une  liqueur  décime,  qui  contient  la  même 
quanlité  de  chlorure  de  sodium  par  litre,  de  telle  sorte  que  1”  de 
celle  liqueur  précipite  1 milligramme  d’argent.  Pour  prendre  le  titre 
d’un  alliage  d'argent,  d’une  monnaie  par  exemple,  on  en  pèse  une 
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quantité  telle  quelle  renlermerait  1 .gramme  crargcnt  si  l’on  so 
plaçait  un  peu  au-dessous  de  la  limite  extreme  de  la  tolérance.  Ad' 
mettons  qu’on  ait  affaire  à un  alliage  à 900  millièmes  avec  une  to- 
lérance de  2 millièmes.  L’alliage  devra  être  rejeté  s’il  ne  renferme 
que  S97  millièmes  d’argent. 

On  suppose  donc  qu  il  en  soit  ainsi  et  l’on  pèse  une  quantité  d’al- 
liage qui  renfermerait  1 gramme  d’argent  pur,  d’après  celte  suppo- 
sition, c est-à-dire  i®'‘,i  l48.  On  dissout  cet  alliage  dans  l’acide  azo- 
tique, et  1 on  ajoute  à la  solution  1 décilitre  de  la  liqueur  normale 
Tout  1 argent  ne  doit  pas  être  précipité,  car  le  titre  doit  être  su- 
périeur à 897.  On  le  reconnaît  en  ajoutant  à la  liqueur  clariOée  im 
ou  plusieurs  centimètres  cubes  delà  liqueur  décime  jusqu’à  ce  que 
le  liquide  cesse  de  se  troubler.  Chaque  centimètre  cube  ajouté  cor- 
respondant à 1 milligraniine  d’argent,  on  ajoutera  au  gramme  d’ar- 
gent d’abord  précipité  autant  de  milligrammes  qu’on  aura  ajouté  de 
centimètres  cubes  de  liqueur  décime,  le  dernier  ne  comptant  que 
pour  im-demi  milligramme.  Connaissant  la  quantité  d’argent  pur 
contenue  dans  1®'',]  148  d alliage  analysé,  le  titre  de  ce  dernier  sera 
établi  par  un  simple  calcul  de  proportion. 
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État  naturel.  L or  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement 
connus.  On  le  rencontre  le  plus  souvent  à l’état  natif,  soit  dans  des 
filons  ou  des  veines,  soit  dans  des  sables.  Il  se  présente,  d’ordinaire, 
sous  forme  de  paillettes  ou  de  grains  arrondis,  qui  sont  disséminés 
dans  des  sables  d’alluvion  ou  dans  des  roches  dont  la  désagrégation 
produit  ces  sables.  Tout  le  monde  sait  que  certaines  rivières^cliar- 
rient  de  for. 

Quelquefois,  on  rencontre  l’or  à l’état  de  combinaison  avec  l’ar- 
gent, le  plomb,  le  cuivre,  le  tellure. 

Extraction.  — On  extrait  l’or  des  sables  aurifères  à l’aide  de 
lavages  qui  entraînent  les  parties  plus  légères  que  l’or.  Ces  lavages 
s’exécutent,  soit  dans  des  sébiles  de  bois,  soit  sur  des  tables  incli- 
nées. L’or  tombe  au  fond  des  sébiles  ou  s’arrête  sur  les  tables.  Lors- 
qu’il est  en  parcelles  trop  ténues  pour  pouvoir  être  séparées  méca- 
niquement du  sable  qui  reste  encore  en  petite  quantité,  on  agile  le 
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tout  avec  du  mercure  : l’or  s,e  dissout.  L’amalgame  ainsi  obtenu  est 
comprimé  dans  une  peau  de  chamois,  qui  laisse  passer  l’excès  de 
mercure.  Le  résidu  solide  étant  soumis  à la  distillation,  il  reste  de  l’or. 

Pour  extraire  l’or  des  roches  quart zeuses  aurifères,  on  broie 
celles-ci  de  manière  à les  réduire  en  poudre,  et  on  les  soumet  en- 
suite à des  lavages. 

On  emploie  quelquefois  le  mercure  pour  extraire  l’or  des  roches 
pulvérisées.  Voici  un  procédé  qui  est  appliqué  depuis  quelques  an- 


Fig.  119. 


nées  en  Californie  et  en  Australie.  La  roche  concassée  est  introduite 
avec  du  mercure,  de  l’eau  et  deux  boulets  de  fonte  dans  des  bassins 
auxquels  on  communique  un  mouvement  de  rotation  [fig.  119).  Elle 
est  bientôt  réduite  par  le  choc  des  boulets  en  une  poudre  impalpable 
qui  reste  en  suspension  dans  l’eau,  et  est  entraînée  avec  elle  par  des 
ouvertures  supérieures,  tandis  que  l’or  s’amalgame  avec  le  mercure. 

L’or  natif,  aussi  bien  que  celui  qu’on  extrait  de  divers  minerais, 
est  presque  toujours  allié  à de  l’argent.  On  sépare  les  deux  métaux 
par  la  voie  humide,  en  attaquant  l’alliage,  soit  par  l’acide  azotique, 
soit  par  l’acide  sulfurique.  11  se  forme  de  l’azotate  ou  du  sulfate 
d’argent  soluble  dans  l’eau  chaude.  L’or  reste  à letat  pulvérulent. 
Il  «st  à remarquer  que  l'alliage  d’or  et  d’argent  doit  être  riche  en 
argent  pour  que  ce  traitement,  qu’on  nomme  affinage,  puisse  être 
appliqué.  Aussi  est-il  souvent  nécessaire  d’augmenter  la  proportion 
(l’argent  en  foii(.lant  l’alliage  avec  ce  métal. 

Un  alliage  d’or  et  d’argent  riche  en  or  peut  aussi  être  attaqué  par 
l’eau  iTgale.  Les  deux  métaux  se  convertissent  en  chlorures.  Celui 
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d'argent  est  insoluble  ; celui  d’or  se  dissout.  Lorsqu’on  ajoute  du 
sulfate  ferreux  à la  solution  jaune  du  chlorure  d’or,  on  obtient  un 
précipité  d’or  métallique,  le  chlore  du  chlorure  s’étant  porté  sur 
une  portion  du  fer  du  sulfate  ferreux,  qui  s’est  ainsi  transformé  en 
sel  ferrique. 

Propriétés  de  l’or.  — L’or  pur  est  d’un  beau  jaune.  En  feuilles 
minces,  il  est  translucide  et  laisse  passer  une  lumière  verte.  Sa 
densité  est  égale  à 19,5.  C’est  le  plus  malléable  et  le  plus  ductile 
de  tous  les  métaux.  Il  est  assez  mou. 

Il  fond  à 1200“  et  se  volatilise  à une  température  plus  élevée,  en 
(lonnant  une  vapeur  verte. 

Il  est  inaltérable  à l’air,  à toutes  les  températures.  Les  a'cides 
sulfurique,  chlorhydrique,  azotique,  phosphorique  ne  l’attaquent  ni 
à chaud  ni  à froid.  L’eau  régale  le  dissout. 

Expérience.  J’introduis  dans  un  tube  bouché  quelques  feuilles 
d’or  battu  et  j’y  ajoute  de  l’acide  chlorhydrique.  Je  chauffe.  L’or  ré- 
siste et  conserve  son  éclat. 

Dans  un  second  tube,  je  fais  bouillir  des  feuilles  d’or  avec  de 
l’acide  azotique  pur.  Le  métal  n’est  point  attaqué.  Mais  en  mêlant 
les  deux  liquides,  je  vois  l’or  se  dissoudre  à l’instant  avec  dégage- 
ment de  vapeurs  rouges.  II  s’est  formé  du  chlorure  d’or  qui  colore 
la  liqueur  en  jaune. 

OXYDES  D’OR. 

On  connaît  deux  composés  d’or  et  d’oxygène,  savoir  : un  pro- 
toxyde Âu^O  et  un  peroxyde  Au-0^  Ce  dernier  peut  former  des  com- 
binaisons avec  les  bases.  Loisqu  on  ajoute  delà  magnésie  a une  so- 
lution de  chlorure  aurique,  on  obtient  un  précipité  jaune  insoluble, 
qui  est  un  aurate  magnésique.  Décomposé  par  l’acide  azotique 
étendu,  il  laisse  un  hydrate  aurique.  Cet  hydrate  est  jaune.  Il  perd 
son  eau  facilement  et  se  convertit  en  une  poudre  d’un  brun  noir 
qui  est  l’oxyde  aurique  anhydre.  Ce  dernier  est  très-peu  stable.  II  se 
décompose  à la  lumière,  et  facilement  par  l’action  de  la  chaleur  à 
250“  environ. 
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On  obtient  un  chlorure  aureux  AuCl,  sous  forme  d’une  poudre  in 
soluble  jaune,  en  chauifant  le  chlorure  aurique  à 250“. 
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Le  perclilorure  d'or  ou  chlorure  aurique  AuCl^  s’obtient  par  disso- 
lution du  métal  dans  l’eau  régale.  Après  concentration,  la  liqueur 
se  prend  en  une  masse  cristalline  rouge  foncé,  déliquescente. 

La  solution  de  chlorure  aurique  est  d’un  jaune  brun  lorsqu’elle 
est  concentrée,  d'un  jaune  pur  lorsqu’elle  est  étendue.  Elle  est  dé' 
composée  par  la  lumière.  Elle  colore  la  peau  en  violet.  Elle  est  ré- 
duite par  un  grand  nombre  de  corps.  Le  phosphore,  'les  acides 
hypophosphoreux,  phosphoreux,  sulfureux  en  précipitent  de  l’or 
métallique.  Il  en  est  de  même  de  la  plupart  des  métaux,  qui  s’em- 
parent du  chlore  et  mettent  l’or  en  liberté.  En  ajoutant  une  solution 
de  sulfate  ferreux  à une  solution  de  chlorure  aurique,  on  obtient 
immédiatement  un  précipité  brun  d’or  métallique  (p.  421). 

Le  chlorure  aurique  se  dissout  dans  l’éther  qui  l’enlève  à la  solu- 
tion aqueuse,  lorsqu’on  agite  ces  deux  liqueurs. 

Expérience.  A un  mélange  de  chlorure  stanneux  et  de  chlorure 
stannique  en  solution,  j’ajoute  une  solution  de  chlorure  aurique  : 
il  se  forme  un  précipité  floconneux  d’une  nuance  pourpre  plus  ou 
moins  pure,  suivant  la  concentration  des  liqueurs  et  les  proportions 
du  mélange;  c’est  le  pourpre  de  Cassius,  composé  fréquemment 
employé  dans  la  peinture  sur  verre  et  sur  porcelaine.  Il  renferme 
de  l’étain,  de  l’or,  de  l’oxygène  et  de  l’hydrogène.  Sa  constitution 
n’est  pas  bien  connue. 

Le  chlorure  aurique  forme  des  combinaisons  cristallines  avec  les 
chlorures  alcalins.  En  évaporant,  jusqu’à  pellicule,  un  mélange  de 
chlorure  d’or  et  de  chlorure  de  sodium,  on  obtient  parle  refroidis- 
sement des  cristaux  jaunes  qui  renferment  NaCI,  AuEp  211-0. 

Dorure.  — Plusieurs  procédés  sont  en  usage  pour  dorer  les  mé- 
taux, tels  que  l’argent  et  lecuivre,  c’est-à-dire,  pour  les  recouvrir 
d’une  couche  mince  et  adhérente  d’or.  Ün  peut  dorer  ces  objets  au 
mercure,  au  trempé,  ou  par  voie  galvanique. 

Dorure  cm  mercure.  L’or  s’allie  facilement  au  mercure.  On  se  sert 
de  cet  amalgame  pour  la  dorure  des  objets  en  cuivre  ou  en  argent. 
Après  avoir  chauffé  les  pièces  pour  détruire  les  matières  grasses,  on 
les  plonge  dans  l’acide  sulfurique  étendu  pour  les  décaper,  puis  on 
les  lave  et  on  les  sèche  avec  de  la  sciure  de  bois.  On  les  frotte  en- 
suite avec  une  brosse  en  fils  de  laiton  trempée  dans  de  l’azotate 
mercureux,  puis  avec  une  brosse  imprégnée  d’un  amalgame  de 
1 partie  d’or  et  de  8 parties  de  mercure.  Cela  fait,  on  chauffe  les 
pièces,  pour  volatiliser  le  mercure,  opération  dangereuse  pour  la 
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santé  des  ouvriers  et  qui  doit  être  faite  dans  des  fours  offrant  un 
bon  tirage.  Les  pièces  ainsi  dorées  sont  ternes  : elles  prennent  de 
1 éclat  par  des  lavages  et  des  brossages  convenables. 

Dorure  au  trempé.  Elle  consiste  à recouvrir  les  objets  en  cuivre 
d une  couche  d’or  en  les  trempant  dans  une  solution  bouillante  de 
carbonate  et  de  phosphate  de  sodium  additionnée;  de  chlorure  d'or. 

Dorure  (jalvanique.  Les  objets  en  cuivre,  préalablement  chauffés 
puis  décapés  a 1 aide  de  l’acide  sulfurique  étendu,  sont  ])longés  pen- 
dant quelques  instants  dans  de  l’acide  azotique  faible,  opération  qui 
porte  le  nom  de  dérochaeje,  puis  essuyés.  Après  avoir  subi  celte  pré- 
paration, ils  sont  mis  en  communication  avec  le  pôle  négatif  d’une 
pile  et  plongés  dans  un  bain  formé  de  1 partie  de  cyanure  d’or,  10 
parties  de  cyanure  de  potassium  et  100  parties  d’eau.  Dans  le  même 
bain  plonge  le  pôle  positif,  formé  par  une  lame  d’or.  Quand  le  cou- 
rant passe,  la  pièce  se  recouvre  d’une  couche  uniforme  et  adhérente 
d or.  A mesure  que  le  métal  se  précipite  de  la  solution,  il  est  rem- 
placé par  une  quantité  équivalente  de  celui  qui  forme  le  pôle  posi- 
tif et  qui  se  dissout.  Le  bain  conserve  ainsi  une  composition  con- 
stante. Le  même  procédé  est  applicable  à l’argenture  galvanique. 

Essai  des  alliages  d’or.  — 11  se  fait  par  coupellation.  On  com- 
mence par  fondre  1 alliage  avec  de  l’argent,  de  telle  sorte  qu’il  y ait 
une  quantité  d argent  au  moins  triple  de  celle  de  l’or  [inquartation). 
Cet  alliage  est  soumis  a la  coupellation,  opération  qui  n’offre  raicune 
dilficulté,  car  le  bon  or  riche  en  argent  ne  roche  pas.  On  passe  le  bou- 
ton au  laminoir,  puis  on  le  recuit  et  on  le  contourne  en  cornet. 
Celui-ci  est  introduit  dans  un  matras  d’essayeur  et  chauffé  avec  de 
1 acide  azotique  à 22°  Baurné.  Après  quelques  minutes  d’ébullition, 
la  plus  grande  partie  de  1 argent  s est  dissoute.  On  décante  alors  et 
on  remplace  la  liqueur  par  un  acide  plus  concentré.  Tout  l’argent 
se  dissout,  l’or  reste  sous  forme  d’un  cornet  assez  peu  cohérent. 
Après  1 avoir  lavé,  on  le  chauffe  au  rouge,  dans  un  creuset,  pour  lui 
donner  de  la  cohérence,  puis  on  le  pèse. 
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État  naturel  et  traitement  des  minerais  de  platine. 

Le  platine  se  rencontre  dans  la  nature  à l’état  natif,  le  plus  sou- 
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<vonl  clans  clessablesd’alluvion.  Ses  principaux  gisements  sont  situés 
dans  les  monts  Ourals,  au  Brésil  et  dans  la  Nouvelle-Grenade.  Les 
fuiinerais  de  platine,  extraits  des  sables  par  des  lavages,  renferment, 
indépendamment  de  73  à 86  p.  100  de  ce  métal,  divers  autres  mé- 
taux tels  t]ue  riridium,  le  palladium,  le  rhodium,  l’osmium,  le  ruthé- 
nium,l’or,  le  fer,  lecuivre -,  nn  alliage,  l’osmiure  d'iridium,  etdivers 
minéraux  tels  c|ue  le  fer  titané,  le  fer  chromé,  les  pyrites,  etc.  Pour 
en  retirer  le  platine,  on  le  débarrasse,  par  des  lavages,  du  sable,  et  on 
le  traite  par  l’eau  régale  étendue,  c|ui  enlève  l’or,  le  fer  et  le  cuivre; 
puis  on  la  chauffe  avecPacide  chlorhydrique  concentré  en  ajoutant 
peu  à peu  de  l’acide  azotic{ue.  L’eau  régale  formée  dissout  le  platine 
et  quelciues-uns  des  métaux  qui  l’accompagnent,  et  laisse  l’osmiure 
d’iridium.  La  solution,  préalablement  neutralisée  par  le  carbonate 
sodique,  est  traitée  par  une  solution  de  cyanure  de  mercure  : il  se 
précipite  du  cyanure  de  palladium.  La  liqueur  fdtrée  étant  addition- 
née d’une  solution  de  chlorure  d’ammonium,  il  se  forme  un  abon- 
dant précipité  jaune  cristallin,  chlorure  double  d’ammonium  et  de 
platine,  auquel  est  mélangée  ordinairement  une  petite  quantité  de 
chloruredouble  d’ammonium  et  d'iridium.  Calciné  au  rouge  sombre, 
ce  précipité  laisse  un  résidu  gris  terne,  poreux  ; c’est  V éponge  de 
platine.  Elle  renferme  une  petite  quantité  d’iridium. 

Pour  donner  de  la  cohérence  à l’éponge  de  platine  et  la  convertir 
en  un  métal  malléable  et  ductile,  on  opère  comme  il  suit:  on  réduit 
en  poussière  l’éponge  de  platine  dans  des  mortiers  en  bois,  où  on 
la  triture  avec  de  l’eau,  de  manière  à la  transformer  en  une  pâte 
d’une  homogénéité  parfaite.  On  introduit  cette  pâte  dans  un  cylin- 
dre en  laiton  ou  en  fer,  légèrement  conique,  et  on  la  comprime 
d’abord  avec  un  piston  en  bois,  puis  avec  un  piston  en  acier.  On 
achève  la  compression  en  soumettant  à la  presse  la  masse  déjà  cohé- 
rente; ensuite  on  la  chauffe  au  rouge  blanc  et  on  la  forge  sous  le 
marteau,  comme  on  fait  pour  le  fer. 

Dans  ces  derniers  temps,  iMM.  11.  Sainte-Claire  Deville  et  Debray 
ont  proposé  d’extraire  le  platine  par  la  simple  fusion  du  minerai.  Ils 
ont  effectué  cette  fusion  dans  une  excavation  lenticulaire,  pratiquée 
<lans  deux  grands  morceaux  de  chaux  vive  superposée.  Dans  ce 
fourneau,  on  dirige  un  courant  de  gaz  de  l’éclairage,  dont  la  com- 
bustion est  alimentée  par  l’oxygène. 

Propriétés  du  plîttine.  — Le  platine  est  doué  d’un  éclat  blanc 
grisâtre.  11  ne  fond  qu'aux  plus  hautes  températures  qu’on  puisse 
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produire.  La  densité  du  inclal  loiulu  est  égale  à 21,1  ; celle  du 
métal  foigé  est  de  21,5.  (Jiaulié  au  l'uiige  blanc,  il  se  ramollit  et 
se  laisse  lorger  et  sonder  comme  le  1er. 

II  résulte  des  expériences  de  MM.  II.  Deville  et  Troost  cpéim  tube 

de  platine  chauffé  au  rouge  laisse  passer  1 hydrogène  à travers  ses 
pores. 

Le  platine  possède  la  propriété  curieuse  de  condenser  les  gaz  à 
sa  surface,  et  cette  propriété  est  la  cause  de  certains  phénomènes 
chimiques  qu'on  a attribués  au  simple  contact  du  métal. 

Expérience.  Dans  une  petite  éprouvette  remplie  de  gaz  tonnant, 
j introduis  un  morceau  d'éponge  de  platine  : les  gaz  oxygène  et' 
hydrogène  se  combinent  à l’instant  même  avec  explosion. 

La  propriété  dont  il  s’agit  est  très-développée  dans  le  noir  de 
platine.  Sous  cette  forme,  le  métal  présente  un  degré  de  division 
extrême.  Pour  préparer,  le  noir  de  platine,  on  réduit  une  solution 
de  tétrachlorure  de  platine  par  le  zinc.  On  peut  aussi  faire  bouillir 
le  bichlorure  de  platine  avec  delà  potasse  caustique  et  introduire, 
pai  petites  portions,  dans  la  liqueur  agitée  sans  cesse,  de  l’alcool 

ou  de  l’eau  sucrée.  Le  platine  se  précipite  sous  forme  d’une  poudre 
noire. 

Le  platine  est  inaltérable  à l’air.  Il  n’est  pas  attaqué  par  les 
acides  azotique,  chlorhydrique,  sulfurique,  même  bouillants.  11 
se  dissout  dans  l’eau  régale.  Les  alcalis  l’attaquent  à une  haute 

température  au  contact  de  l’air.  Il  en  est  de  même  des  azotates 
alcalins. 

On  coimait  deux  oxydes  de  i>!:diiic,  -im  inoloxyde  MO  cl  un 
bioxyde  PtO^ 


CIILOliUhES  DE  PLATiNE. 

Ce  sont  les  composés  les  plus  importants  du  platine.  Il  y en.  a 
deux,  un  dichlorure  PtCl^  et  un  tétrachlorure  PtClb 
Le  dicliloriire  de  platine  s’obtient  en  chaulïant  avec  précau- 
tion du  tétr.ichlorure  à une  température  de  i.0U“.  11  se  dégage  du 
chlore.  Après  le  refroidiss 'ment,  le  résidu  est  épuisé  par°l’eau 
bouillante;  il  laisse  une  poudre  d’un  vert  olive  (|ui  constitue  le  di- 
chlorure. Ce  corps  est  insoluble  dms  l’eau,  mais  il  se  dissout  dans 
l’acide  chlorhydrique.  Lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  à une  so- 
lution chlorhydrique  de  dichlorure  de  platine,  il  se  sépare  au  bout 
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(le  quoique  temps  une  poudre  crislalline  verte  qu’on  nomme  le  sel 
>'c)l  de  Mcujnus.  Ce  corps  est  formé  de 

PtCl*  + 2AzIl5 

On  peut  l’envisager  comme  le  diclilorure  de  platoso-diammonium 

» 

H) 

II- 

fia 

11“  1 

Il  dérive  de  deux  molécules  de  chlorure  d’ammonium  Az^H^Cl^ 
par  la  substitution  d’un  atome  de  platine  diatomique  à 2 atomes 
d hydrogène.  » 

Le  téiraclsloriire  tie  plîiiînc  OU  ctilorure  platinique  se 
forme  lorsqu’on  dissout  le  platine  dans  l’eau  régale.  On  obtient  une 
solution  d’un  rouge  brun  qui  laisse  déposer,  après  concentration  et 
refroidissement,  des  aiguilles  d’un  rouge  brun.  C’est  du  chlorure 
platinique  hydraté.  Ces  cristaux  perdent  leur  eau  lorsqu’on  les 
chauffe  et  se  convertissent  en  une  masse  d’un  rouge  brun  foncé  qui 
constitue  le  chlorure  anhydre  PtCl*.  Exposé  à l’air,  ce  corps  en 
attire  l’humidité.  Il  est  très-soluble  dans  l’eau,  dans  l’alcool  et  dans 
l'éther. 

Expérience.  Dans  une  solution  de  chlorure  platinique,  je  verse 
une  solution  de  chlorure  d’ammonium  ; il  se  forme  immédiatement 
un  précipité  jaune  cristallin,  qui  est  un  chlorure  double  de  platine 
et  d’ammonium. 

Ce  corps  est  très-peu  soluble  dans  l'eau  froide,  plus  soluble  dans 
l’eau  bouillante,  qui  le  laisse  déposer  sous  forme  d’octaèdres  régu- 
liers, microscopiques.  Il  est  presque  insoluble  dans  l’alcool.  Il  ren- 
lerme 

PlClS2AzlDCl 

En  ajoutant  une  solution  de  chlorure  de  platine  à une  solution 
d’un  sel  de  potassium,  on  obtient  de  môme,  si  la  liqueur  n’est  pas 
trop  étendue,  un  précipité  jaune  cristallin  de  chlorure  double  de 
platine  et  de  potassium 


PtCD,2KCl 


CHIMIE  ORGANIQUE 


NOTIONS  GÉNÉRALES  SUR  LA  CONSTITUTION 
DES  COMPOSÉS  ORGANIQUES 

La  cliimie  organique  comprend  Tliistoire  des  composés  du  car- 
bone. Les  plus  simples  sont  les  gaz  oxyde  de  carbone  et  carbonique 
que  nous  avons  dé|à  étudiés.  Ils  ne  renferment  ITni  et  l’autre  qu’un 
seul  atome  decarbone.  Le  gaz  inflammable  qui  se  dégage  de  la  vase 
des  marais  est  dans  le  même  cas.  Il  renferme  un  atonie  decarbone 
uni  à quatre  atomes  d’hydrogène. 

Le  gaz  hydrogène  bicarboné  ou  éthylène  (page  230)  renferme  deux 
atomes  de  carbone  et  quatre  atomes  d’hydrogène.  On  connaît  un 
grand  nombre  d autres  composés  qui  ne  renferment  que  du  carbone 
et  de  l’hydrogène,  et  qu'on  désigne  sous  le  nom  é'hijdroqènes  car- 
bonés ou  carbures  d hydrogène.  Les  atomes  de  carbone  s’y  accumu- 
lent en  quelque  sorte  avec  les  atomes  d’hydrogène  Souvent  d’autres 
éléments  viennent  se  joindre  aux  précédents  pour  former  des  mo- 
lécules plus  ou  moins  complexes.  Les  atomes  de  carbone  en  for- 
ment comme  la  charpente.  Ce  qui  donne  un  cachet  particulier  aux 
combinaisons  du  carbone,  c'est  précisément  cette  faculté  que  pos- 
sèdent les  atomes  de  ce  corps  simple  de  s’accumuler  dans  une 
‘îeule  et  même  molécule,  de  se  souder,  en  quelque  sorte,  les  uns 
aux  autres.  Nous  allons  entrer  dans  quelques  développements  de 
nature  à laire  coiiqirendre  le  mode  de  génération  et  la  structure  des 
molécules  organiques. 

Composés  orj,^aniqucs  les  plus  simples.  Leur  composi- 

WIÜTZ. 
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tiosi  |>iM»uve  (guc  le  carbone  est  iiii  élément  tétratonii(|ue. 

— Considérons  le  plus  simple  des  carbures  d liydrogène  : le  gaz  des 
marais. 

Lorsqu’on  soumet  ce  gaz  à l’action  du  chlore,  on  parvient  à lui 
eidever  un  ou  plusieurs  atomes  d’hydrogène  qui,  se  portant  sur 
le  chlore,  se  dégagent  à l'état  de  gaz  chlorhydrique.  On  observe 
alors  ce  fait  curieux,  d’abord  signalé  par  M.  Dumas,  que  cliaque 
atome  d’hydrogène  qui  est  enlevé  est  remplacé  par  un  atome  de 
chlore.  Cette  substUulion  donne  lieu  à une  série  de  corps  chlorés 
qui  offrent  les  rapports  de  composition  les  plus  simples  avec  le  gaz 
des  marais  Celui-ci  ne  renferme  que  du  carbone  et  de  l’hydrogène. 
Les  corps  chlorés  qui  en  dérivent  par  substitution  forment  avec  lui 
la  série  suivante  : 

en*  gaz  des  marais. 

Cll^Cl  gaz  des  marais  monochloré  (chlorure  de  méthyle) 

Gll^Cl^  gaz  des  marais  bicliloré. 

CIlGl’  gaz  des  marais  trichloré  (chloroforme). 

GGl*  tétrachlorure  de  carbone. 

Dans  tous  ces  composés,  un  seul  atome  de  carbone  est  uni  à 
quatre  éléments  monoatomiques.  On  sait  que  les  atomes  de  chlore 
et  d’hydrogène  sont  équivalents,  quant  à leur  puissance  de  combi- 
naison. Une  seule  atomicité  réside  dans  chacun  d’eux  ; ils  sont  mo- 
noatomiques. Dans  les  composés  précédents,  la  somme  des  atomes 
d’hydrogène  et  de  chlore  est  invariablement  égale  à quatre,  et  ce 
nombre  ne  saurait  être  dépassé.  Mais  deux  éléments  monoatomi- 
ques peuvent  être  remplacés  par  un  élément  diatomique.  Un  atome 
de  carbone  qui  s’unit  à quatre  atomes  d’hydrogène  ou  de  chlore 
peut  aussi  s’unir  à deux  atomes  d’oxygène  pour  former  le  gaz  car- 
bonique 

et  ce  composé  esi  saturé  comme  les  précédents,  car  un  atome  d’oxy- 
gène équivaut,  quant  à son  atomicité,  à deux  atomes  d’hydrogène 
ou  de  chlore.  Dans  l’oxyde  de  carbone  CO  les  affinités  du  carbone  ne 
sont  point  satisfaites  ; aussi  ce  gaz  peut  il  s’unir  directement  à un 
atome  d’oxygène  pour  former  le  gaz  carbonique,  ou  à deux  atomes 
de  chlore  pour  former  le  gaz  chloroxycarbonique. 

C(3Cl^ 

En  atome  d’azote  est  uni  dans  rammoniaque  à trois  atomes  d hy- 
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cliogcne  : il  est  (riatoniique  ; il  peut  donc  aussi  se  subslituer  à trois 
atomes  d’hydrogène.  On  connaît  un  corps  qui,  sous  le  rapport  de 
la  composilion,  représente  du  gaz  des  marais  dans  lequel  un  atome 
azote  tiendrait  la  place  de  trois  atomes  d’hydrogène.  C’est  ce  poi- 
son redoutable  qu’on  désigne  sous  le  nom  d’acide  prussique  ou 
cyanhydrique  et  dont  la  composition  est  représentée  par  la  formule 

CÂzH 

Dans  tous  les  composés  que  nous  venons  de  mentionner,  un  seul 
atome  de  carbone  est  invariablement  uni  à un  nombre  d’éléments 
ont  les  atomicités  réunies  atteignent  toujours  quatre  et  ne  dépas- 
sent jamais  ce  nombre.  On  est  en  droit  d’en  conclure  que  le  carbone 
y joue  le  rôle  d'un  élément  tétralomique.  Ce  fait  important,  d’abord 
mis  en  lumière  par  M.  Kekulé,  peut  être  exprimé  d’une  manière 
saisissante  si  nous  représentons  les  composés  précédents  par  des 
lormules  atomiques  développées,  c’est-à-dire  disposées  de  manière 
a montrer  les  rapports  réciproques  des  atomes  et  leur  saturation 
mutuelle.  Dans  ces  formules,  une  atomicité  échangée  contre  une 
autre  est  rejn^ésentée  par  un  simple  trait  d’union,  deux  atomicités 
par  deux  traits  d’union  superposes,  etc. 


Il 

H-C-II 

11 

Gaz  des  luarais. 
ou 

mélliane. 


0=C=0 

üaz  cai'Loi?ique. 


Il 

II-C-Cl 

h' 

Gaz  des  marais 
monocliloré. 


Cl 

Cl-C=0 
Gaz  tlili'i'oxy- 
carbonique. 


H 

ci-t;-ci 

I 

Cl 

Gaz  des  marais 
Iricliloré. 
(chloroforme). 


11-CzAz 

Acide 

cyanhydriiiue. 


Cl 

Cl-C-Cl 

I 

Cl 

Télrachloriire 
de  carbone. 


Il  existe  un  liquide  étliéré  très-volalil  qui  représente  du  gaz  de.s 
marais  mono-iodé,  c’est-à-dire  du  gaz  des  marais  dans  lequel  un 
atome  d hydrogène  serait  représenté  par  un  atome  d’iode  C’est  le 
corps  qu’on  nomme  iodure  de  méthyle  CIPI. 

Expérience.  Chaulions  ce  corps  pendant  longtemps  dans  un  tube 
scellé  avec  une  solution  d'hydrate  de  potassium;  il  se  formera  peu 
a peu  de  1 iodure  de  pola.ssium  et  la  lessive  contiendra  un  liquide 
volatil  sinritueux  qu’il  sera  facile  de  séparer  par  distillation,  car  il 
bout  a 50°.  C’est  le  même  corps  qui  constitue  le  liquide  le  plus  vola- 
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lil  parmi  tous  ceux  qui  se  forment  parla  distillalioii  du  bois  : on  le 
nomme  esprit  de  bois. 

La  réaction  qui  lui  a donné  naissance  est  bien  simple.  L’iode  de 
l’iodure  de  méthyle  s’est  porté  sur  le  potassium.  Mais  l’iode  étant 
enlevé  au  composé  ClPl,  le  carbone  n’est  plus  uni  qu’à  atomes 
d’hydrogène  : il  n est  plus  saturé.  11  s’empare  donc  de  l’oxygène  et  de 
l’hydrogène  qui  étaient  unis  au  potassium  dans  la  potasse  caustique. 

Cæi  + KOll  = CH^Oll  + Kl 

Remarquez  que  l’atome  d'oxygène  ne  se  porte  point  tout  seul  sur 
le  groupe  qu’on  nomme  méthyle.  11  est  accompagné  d’un  atome 
d’hydrogène,  avec  lequel  il  est  uni  dans  le  nouveau  composé  qu’on 
nomme  hydrate  de  méthyle.  Cet  oxygène,  avons-nous  dit,  remplace 
l’iode  de  l’iodure  de  méthyle,  mais  comme  il  possède  deux  atomicités 
et  que  le  carbone  déjà  uni  à IP  n’en  peut  plus  prendre  qu’une  seule, 
on  voit  que,  prenant  la  place  de  l’iode,  cet  atome  d’oxygène  ne  se 
llxe  sur  le  carbone  que  par  une  seule  de  ses  atomicités,  et  que 
l’autre,  restée  disponible  en  quelque  sorte,  demeure  saturée  par 
l’atome  d’hydrogène.  Celui-ci  est  donc  entraîné  dans  la  combinaison 
et  est  uni,  non  pas  au  carbone,  mais  à l’oxygène.  En  réalité,  les 
choses  se  passent  comme  si  un  atome  d’iode  était  remplacé  par  le 
groupe  oxiujdnjle  (011),  qui  est  monoatomique.  D’après»  cela,  les  rap- 
ports entre  les  atomes  sont  représentés  dans  l’hydrate  de  méthyle 
par  la  formule  suivante  : 

H 

H-è-(OlI)' 

11 

Si  nous  comparons  les  trois  corps  C11'’C1,  ClPl,  CH'^jOlI)  sous  le 
rapport  de  leur  composition,  nous  constatons  qu’ils  renferment  un 
élément  commun,  savoir  le  groupe  CIP,  qui  y est  uni  soit  à du  chlore, 
soit  à de  l’iode,  soit  à de  l’oxhydryle  011.  L’expérience  nous  a appris, 
en  outre,  que  l’iodure  de  méthyle  peut  être  translormé  en  hydrate. 
Le  groupe  méthyle  oftfe  donc  une  certaine  stabilité  et  peut  passer 
d'une  conibin  lison  dans  une  autre.  C’est  ce  qu’on  exprime  en  disant 
qu’il  joue  le  rôle  de  radical. 

Expérience  Chaulions  ce  même  iodure  de  méthyle  avec  une  so- 
lution aqueused’ammoiiiaque.  Parmi  les  produits  formés,  nous  pou- 
vons découvrir  l’iodhydrate  d’une  base  qui  représente  de  l’ammonia- 
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que  dont  un  afoine  d’hydrogène  aura  été  remplacé  par  le  Groupe 
méthyle.  La  potasse  met  cette  base  en  liberté.  Celle-ci  consUtue  à 
la  température  et  h la  pression  ordinaires,  un  gaz  trés-soIuble  dans 
l’eau,  et  doué  d’une  odeur  ammoniacale  très-vive.  C’est  la  méthvla- 
rnine.  La  réaction  qui  lui  donne  naissance  est  la  suivante  : L’iode 

s empare  d un  atome  d’hydrogène  de  l’ammoniaque  et  est  remplacé 
ensuite  par  le  groupe  AzlI’^  * 

CIFI  -f-  AzH5  = CtP(AzII-),III 

lodhydr.ile 
de  mélhylamine. 

Dans  la  méthylamine,  la  quatrième  atomicité  de  l’atome  de  car- 
bone est  donc  saturée  par  de  l’azote  ; mais  comme  cet  élément  Lsl 
ti  iatomique,  il  entraîne  dans  la  combinaison  deux  atomes  d’hydro' 
gène,  qui  saturent  les  deux  atomicités  demeurées  libres.  On  peul 
donc  dire  que  la  quatrième  atomicité  du  carbone  est  saturée  dans 

l^a  mélhylamine  nar  le  groupe  AzlI^.  C’est  ce  qui  est  exprimé  parles 
lormules  suivantes  : i r ^ 


II 

I 

H-C-.Az=1I- 

I 

II 

Méthylnminc. 


H 

Il-C-(Azll2)' 

H 


Génération  des  carbures  d hydrogène  A plusieurs  alo 
mes  de  carbone.  - Les  composés  précédents  ne  renl'ernient 
qu'un  atome  de  carbone.  En  partant  d’un  de  ces  somposés  non. 
pouvons  creer  des  molécules  organiques  plus  complexes,  c’est-à-dire 
renfermant  plusieurs  atomes  de  carbone. 

Chauffons  l’iodure  de  méthyle  avec  du  sodium  dans 
des  tubes  scelles  a la  lampe.  Il  se  formera  de  l’iodure  de  sodium 
et  un  gaz  carburé  se  trouvera  accumulé  sous  une  forte  pression’ 
dans  les  tubes.  Ce  gaz  s échappera  si  nous  donnons  un  trait  de  cln- 
iLimeau  sur  la  pointe  effilée  de^-  tubes.  C’est  le  diméthyle  La  réir 

lion  suivante  lui  a donné  naissance.  ‘ ‘O 


2CIF1  -i-  Na2  ^ c,fjc 

lodiirc  Diniéihyle. 

de  inélliy'e.  É'Iiane. 

Deux  molécules  d’iodure  de  méthyle  sont  donc  entrées  en  réac- 
tion, et  le  carbone  de  ces  deux  molécules  se  trouve  tout  enti'^r  dans 
le  gaz  carburé  C2IIGz=(CI15)2  qui  résulte  de  la  réaction. 

En  perdant  leur  iode,  les  deux  groupes  métbyliques  se  sont  donc 
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combinés.  L’un  des  aLomes  de  carbone  a attiré  l’autre,  échangeant 
avec  lui  la  quatrième  atomicité  devenue  libre  par  suite  de  la  sous- 
traction de  l’iode.  L’iode  de  l’une  des  molécules  d’iodure  de  mé- 
thyle a donc  été  remplacé  par  le  carbone  de  l’autre  qui  s’est  fixé 
sur  le  groupe  G 1^  par  une  seule  de  ses  atomicités,  et  a entraîné 
dans  la  combinaison  les  trois  atomes  d’hydrogène  qui  saturaient  les 
trois  autres.  Ce  fait  est  exprimé  par  les  formules  suivantes  : 


II 

li-c  II 
il 

Gaz  Hcs  marais 
(Mélliaiie) 


II 

H-G-I 

II 

lodure  de  méüiyle. 


H H 

II-G-(';-H 
il  II 

Mêlliyluro  de  mélhyle 
(Éiliaiie.) 


Le  mode  de  génération  de  ce  nouvel  hydrogène  carboné,  qui  ren- 
ferme deux  atomes  de  carbone,  est  très-digne  d’intérêt.  Il  résulte  de 
la  substitution  d’un  groupe  méthylique  à un  atome  d’hydrogène  dans 
l’hydrure  de  méthyle.  Un  atome  de  carbone  accompagné  de  trois 
atomes  d’hydrogène  s’est  fixé  sur  un  autre  atome  de  carbone  dont 
il  complète  les  atomicités.  Par  cet  échange  d’atomicités  chacun  des 
atomes  de  carbone  n’en  garde  que  trois  qui  sont  satisfaites  par  trois 
atomes  d’hydrogène.  Les  deux  groupes  méthyliques,  CH^  -j-  ClI^ 
— C-IP,  sont  donc  unis  par  le  carbone  : ils  tiennent  ensemble  grâce 
à l’affinité  du  carbone  pour  le  carbone.  Dans  l’hydrate  de  méthyle, 
le  groupe  110  (oxhydryle)  est  retenu  au  groupe  CID  par  l’affinité  du 
carbone  pour  l’oxygène.  Dans  la  méthylamine,  le  groupe  Azll-  est 
rivé  au  groupe  CIP  par  l’affinité  de  l’azote  pour  le  carbone.  Dans  le 
méthylure  de  mélhyle,  c’est  du  carbone  qui  est  uni  à du  carbone. 
C’est  ce  que  nous  exprimions  plus  haut,  en  disant  que  les  atomes 
de  ce  corps  simple  possèdent  une  grande  tendance  à se  souder  les 
uns  aux  autres,  de  manière  à s’accumuler  dans  une  seule  et  même 
molécule. 

C’est  dans  celte  curieuse  propriété  qu’il  faut  chercher  la  raison 
d’être  de  ces  combinaisons  innombrables,  plus  ou  moins  riches  en 
atomes  de  carbone,  qui  constituent  le  domaine  immense  de  la  chi- 
mie organique. 

Mais  il  importe  de  faire  connaître,  par  de  nouveaux  exemples,  ce 
mode  de  génération  des  composés  organiques. 

La  méthylure  de  méthyle,  ou  dimélhyle  C'MP,  que  nous  avons  en- 
gendré en  faisant  réagir  le  sodium  sur  l’iodure  de  méthyle,  est  aussi 
nommé  hydiure  d’éthyle.  On  peut  le  représenter  par  la  formule 
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OMIMI.  Si  l’on  y reinplncc  un  atome  d’hydrogène  par  un  atome  do 

chlore,  on  obtient  le  chlorure  d’éthyle  C*II=CI.  h’iodiired’étliYle  C’-ird 

représente  de  l’hydrure  dans  lequel  un  atome  d’hydrogène  a été 
remplacé  par  un  alome  d’iode. 

Expériences.  Chaulions  avec  du  sodium  un  mélange  d’iodnre  de 
méthyle  et  d’iodure  d’éthyle. 

Nous  trouverons,  parmi'ies  produits  de  la  réaction,  un  gaz  car- 
bone C-Ha  qui  est  le  mélhyku-e  d’éthyle  et  qui  résulte  de  la  combi- 
liaison  du  méthyle  GIl^  avec  le  groupe  éthyle  C-Rs. 

Il  leprésente  de  1 iodure  d’éthyle  dont  l’atome  d’iode  a été  rem- 
plcacé  par  un  groupe  méthyle,  le  carbone  de  ce  groupe  s’étant  fixé 
par  une  atomicité  sur  un  des  atomes  de  carbone  du  groupe  C‘^[p. 

De  même,  en  chauffant  avec  du  sodium  un  mélange  d’iodure  de 
propyle  C-Iin  et  d’iodure  de  méthyle,  nous  pouvons  ajouter  au 

groupe  propyle  G'dD,  un  nouvel  atome  de  carbone  escorté  do  ses 
trois  atomes  d’hydrogène  a 


H II 

H-è-C-l 

I I 

H H 

loiliii’c  d’élhyle. 


H H II 
H-C-C-C-H 

I I I 

H H II 

Mélhylure  d’étliyle 
ou  [iropane. 


II  H II  II 

H-C-C-C-C-H  etc. 

I I I I 

II  H II  II 

Méthyliire  de  propyle 
ou  butane. 


Et  rien  n’empêche  de  continuer  ces  additions  de  carbone  à des  car 
bures  d’hydrogène  incomplets,  c’est-cà-dire  aux  restes  hydrocar 
bonés  résultant  de  la  soustraction  de  l’iode  aux  iodures  saturés  dont 
voici  les  noms  et  les  formules  : 


CH^I,  CÆ% 

Iodure  Iodure 

de  méthyle.  d’élliyle. 


cni'l,  C^fM, 

Iodure  Iodure 

de  propyle.  de  butyle, 


etc. 

Iodure 

d’amyle. 


On  formera  ainsi  successivement  les 


Gir^CIP 

5Iélhylurc 
de  mélliyle. 
Ethane. 


G^H^CH- 

Métiiylurc 
d’élli}  le. 
l’ropaiie. 


CMITCRs 

Mélhylure 
de  propyle. 
bi.iauc. 


carbures  d’hydrogène  : 
C^HVCII3  CsilV'CIP 

Métliylure  Méthylure 

de  butyle.  d’.nmyle. 

Penlanc.  llexane. 


Dans  tous  les  cas,  les  atomes  de  carbone,  unis  entre  eux,  forment 
en  quelque  sorte,  une  chaîne  continue,  et  les  atomes  d’hydroo-ène 
sont  groupés  tout  autour  comme  des  satellites.  ° 

Corps  homologue».  — Les  carbures  d’hydrogène  dont  nous 
venons  d’étudier  le  mode  de  génération,  présentent  entre  eux  des 
rapports  de  composition  exirêmement  simples.  Ils  forment  une  série 
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dont  chaque  terme  diffère  du  précédent  par  CH^  en  plus.  Ces  rap- 
ports vont  apparaître  clairement,  si  nous  remplaçons  les  lornuilos 
précédentes  par  les  formules  brutes. 

CIH  gaz  des  marais  ou  méthane. 

C-11®  liyclrure  d’éthyle  ou  ét liane. 

C^II®  hydnire  de  propyle  ou  propane. 

C'^ll'®  hydrure  de  buiyle  ou  butane. 

Eoijia  hycirure  d’amyle  ou  penlane,  etc. 

Ce  groupe  de  carbures  d’hydrogène  constitue  ce  qu’on  nomme  la 
série  homologue  du  gaz  des  marais. 

On  connaît  beaucoup  d’autres  séries  dont  les  termes  présentent 
entre  eux  les  mêmes  rapports  de  composition.  Et  les  corps  qui  en 
font  partie  peuvent  présenter  la  composition  la  plus  diverse.  Tan- 
tôt ils  ne  renferment  que  du  carbone  et  de  l’hydrogène.  D’autres 
fois  l’oxygéne  ou  l’azote  s’ajoutent  à ces  éléments  : ils  sont  unis  au 
carbone  par  une  ou  plusieurs  de  leurs  affinités,  ainsi  que  nous 
l’avons  établi  plus  haut. 

Si,  dans  un  corps  organique  quelconque,  on  parvient  à remplacer 
un  atome  d’hydrogène  uni  au  carbone  par  un  groupe  méthylique  CH^, 
on  ohiiewiV homologue  supérieur  de  ce  corps,  c’est-à-dire  le  corps 
qui  en  diffère  par  Cil-  en  plus.  On  constate  une  grande  ressemblance 
de  propriétés  physiques  et  chimiques  entre  de  tels  homologues. 

Nous  indiquerons  plus  loin  quelques-unes  de  ces  séries  homo- 
logues. 

Principes  iinniédints  et  espèces  chiniiques.  — Les  quatre 
corps  simples,  carbone,  hydrogène,  oxygène,  azote,  sont  les  élé- 
ments les  plus  ordinaires  des  combinaisons  organiques.  Celles  que 
la  nature  a répandues  dans  les  organes  des  plantes  et  des  animaux, 
et  que  M.  Chevreul  nommées  principes  immédiats^  n’en  renferment 
pas  d’autres,  à la  réserve  du  soufre  qui  existe  dans  quelques-unes. 
Mais  on  a réussi  à introduire  artificiellement,  dans  les  composés 
organiques,  presque  tous  les  autres  corps  simples,  le  chlore,  le 
brome,  l’iode,  le  phosphore,  l’arsenic,  le  bore,  le  silicium  et  un 
très-grand  nombre  de  métaux. 

En  s’unissant  aux  atomes  de  carbone,  de  diverses  manières  et  en 
diverses  proportions,  tous  ces  corps  simples  forment  une  foule  in- 
nombrable de  combinaisons,  dont  chacune  offre  une  composition 
lixe  et  des  propriétés  définies.  Ces  corps  constituent  autant  d'espèces 
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chimiques  distinctes.  Soumis  à 1 action  des  réactifs,  ils  peuvent  fous 
se  modilier  de  mille  manières,  se  transformer  les  uns  dans  les  au- 
tres. Tantôt  leur  composition  se  simplifie,  un  ou  plusieurs  atomes 
de  carbone  étant  en  quelque  sorte  arrachés  à la  chaîne.  Tantôt, 
elle  se  complique  par  1 addition  de  nouveaux  atomes  de  carbone. 

Tous  ces  corps  renferment  du  carbone  et  se  distinguent  les  uns 
des  autres  : 

1 Par  le  nombre  des  atomes  de  carbone  qui  entrent  dans  leur 
molécule  ; 

2°  Parla  nature  et  le  nombre  des  autres  atomes  unis  au  charbon. 

3°  Par  l'arrangement  de  tous  ces  atomes  dans  la  molécule. 

On  acquiert  les  données  relatives  à la  composition  atomique  des 
coi^/S  organiques,  [»ar  1 analyse  élémentaire  et  par  la  détermination 
du,  poids  de  la  molécule. 
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Elle  a pour  but  de  déterminer  la  nature  et  les  proportions  des 
éléments  que  renferme  un  corps  organique  donné.  Nous  ne  pouvons 
donner  ici  qu’une  description  très-sommaire  des  procédés  qu’elle 
met  en  usage,  nous  bornant  à ceux  qui  ont  pour  objet  le  dosage  du 
carbone,  de  l’hydrogène  et  de  l’azote.  Ce  sont  Là,  en  effet,  avec  l’oxy- 
gène, les  éléments  les  [)lus  ordinaires  des  combinaisons  organiques. 

Dans  une  substance  renfermant  du  carbone,  de  l'hydrogène  et  de 
l’oxygène,  les  deux  premiers  éléments  se  dosent  directement  dans 
la  même  opération,  l'oxygène  par  différence.  Lorsqu’un  corps  ren- 
ferme, indépendamment  des  éléments  précédents,  de  l’azote  le 
dosage  de  celui-ci  fait  l’objet  d’une  opération  spéciale. 

Dosasedu  carbone  et  de  l’hydrogène.  - Pour  déterminer 
la  proportion  de  carbone  et  d’hydrogène  que  contiennent  100  par- 
ties d une  substance  organique  donnée,  on  convertit  le  carbone  en 
acide  carbonique  qu’on  recueille  et  qu’on  pèse,  et  l’hydrogène  en 
eau  qu’on  condense  et  qu’on  pèse.  Ces  opérations  s’exécutait  d’après 
les  procédés  indiqués  par  M.Liebig. 

A cet  effet,  la  matière  organique,  préalablement  séchée  avec  som, 
est  brûlée  avec  un  excès  d’oxyde  de  cuivre.  Cette  opération  s’exécute 
dans  un  tube  à combustion,  en  verre  de  Boheme,  ou  en  verre  vert 
ordinaiie  qu  on  a som  de  recouvrir  d une  bande  de  clinquant  en- 
roulée en  spirale,  pour  l’empècher  de  se  déformer  etdese  boursouller 

2d. 
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par  l’action  de  la  clmleiir.  On  introduit  dans  ce  tube  de  l’oxyde  de 
cuivre  bien  sec,  puis  un  mélange  intime  de  la  matière  organique 
avec  un  grand  excès  de  cet  oxyde,  puis  de  l’oxyde  de  cuivre  pur. 

On  place  ensuite  le  tube  sur  une  grille  à combustion  et  on  le  met  en 
communication:  1°  avec  un  tube  en  ü,  ig{ficj.  120),  contenant,  dans 
la  première  branche,  des  fragments  de  chlorure  de  calcium  et  dans  la 
seconde,  de  la  pierre  ponce  imprégnée  d’acide  sulfurique;  2"  avec  un 
tube  à cinq  boules  h,  dit  (ube  de  Liebig,  renfermant  de  la  potasse  caus- 
tique, etsuivi  d’un  petit  tube  en  U,  i,  qui  contient,  dans  la  première 
branche,  de  la  pierre  ponce  imprégnée  dépotasse  caustique  et,  dans 
la  seconde,  des  fragments  dê  potasse  caustique.  Ces  différents  appa- 
reils ont  été  pesés  avec  soin.  Quand  les  choses  sont  ainsi  disposées, 
on  chauffe  lentement  le  tube  à combustion  en  commençant  par  la 
partie  antérieure  et  en  reculant  peu  à peu  l’écran  dé  manière  à porter 
au  rouge  toutes  les  parties  du  tube  successivement.  L’eau  formée  par 
la  combustion  est  recueillie  dans  le  premier  tube  en  U,  l’acide  car- 
bonique est  condensé  dans  le  tube  à potasse.  L’opération  terminée, 
on  casse  la  pointe  efhlée  du  tube  à combustion  et  on  met  celui-ci 
en  communication  au  moyen  d’un  tube  en  caoutchouc,  avec  un 
gazomètre  rempli  d’oxygène.  On  fait  ensuite  passer  un  excès  de  ce 
dernier  gaz  dans  le  tube  à combustion,  de  manière  à en  chasser  en- 
tièrement le  gaz  carbonique  et  la  vapeur  d’eau  qui  le  remplissent, 
à la  fin  de  la  combustion.  11  ne  reste  plus  ensuite  qu’à  peser  le  tube 
à eau  et  les  tubes  à acide  carbonique.  L’augmentation  de  poids  qu’ils 
ont  éprouvée  indique  d’un  côté  la  quantité  d’eau,  de  l’autre  la  quan- 
tité d’acide  carbonique  produits  par  la  combustion  de  la  matière 
organique.  Mais  la  composition  de  l’eau  et  de  l’acide  carbonique  étant 
connue,  il  est  facile  de  déduire,  du  poids  de  ces  deux  corps,  les 
poids  d’hydrogène  et  de  carbone  que  renfermait  la  matière  analysée 
et,  par  conséquent,  la  proportion  de  carbone  et  d’hydrogène  que 
renferment  100  parties  de  cetlè  matière. 

La  figure  120  représente  une  opération  touchant  à sa  fin  : le  tube 
à combustion  placé  dans  un  fourneau  à gaz  B et  communiquant,  à 
droite  avec  les  tubes  g,  destinés  à recevoir  les  produits  de  la 
combustion,  à gauche  avec  deux  grands  tubes  en  U,  remplis,  le 
premier  de  pierre  ponce  imprégnée  de  potasse,  le  second  de  ponce 
sulfurique.  C’est  par  ces  tubes  qu’on  fait  passer,  à la  fin  de  l’opé- 
ration, l'o.xygènc  d'un  gazomètre,  dans  le  but  de  chasser  les  der- 
nières portions  de  gaz  carbonique  et  de  vapeur  d'eau. 
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nosage  de  Taxotc.  — On  le  fait  par  deux  procédés.  Le 
premier  consiste  à brûler  un  poids  donné  de  la  matière  orga- 
nique azotée  avec  un  excès  d’oxyde  de  cuivre.  Le  carbone  de 
cette  matière  se  convertit  en  gaz  carbonique  ; l’hydrogène  se 
convertit  en  eau  ; l'azote  se  dégage.  On  reçoit  les  gaz  azote  et  car- 
bonique dans  une  éprouvette  renversée  sur  la  cuve  à mercure 
et  renfermant  de  la  potasse  caustique.  Le  gaz  carbonique  est  ab- 
sorbé, l’azote  reste.  A la  fin  de  la  combustion  on  chasse,  par  un 
courant  de  gaz  carbonique,  les  gaz  qui  remplissent  le  tube.  On  me- 
sure ensuite  le  volume  du  gaz  azote,  et  de  son  volume  on  déduit  son 
poids.  (Dumas.) 


Fig.  Dil. 


Le  second  procédé  [fig.  121)  consiste  à décomposer  la  matièreor- 
ganique  azotée  par  un  alcali,  à une  température  élevée,  de  manière 
à convertir  tout  l'azote  en  ammoniaque.  Pour  cela  on  la  mélange 
intimement  avec  de  la  chaux  sodée,  c'est-ii-dire  avec  de  la  chaux 
imprégnée  de  soude  caustique.  On  chauffe  le  mélange  au  rouge 
dans  un  tube  en  verre  réfractaire.  On  condense  l’ammoniaque  dans 
un  tube  à trois  boules  i enfermant  de  l’acide  chlorhydrique  étendu. 
11  se  forme  du  chlorhydrate  d’ammoniaque  ; l’opéralion  terminée, 
on  mélange  le  liquide  acide  qui  renferme  ce  sel  avec  du  chlorure  de 
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plnlino.  On  évapore,  puis  on  reprend  par  l’alcool  qui  laisse  du  cliloro* 
plalinale  d’ammonium  2(AzlHCl)  + PlCH.  Celui-ci  est  recueilli  sur 
un  liltre  taré,  puis  lavé  et  séché.  Son  poids  donne  celui  de  l’azole 
(|ue  renfermait  la  matière  organique  azotée.  (Will  et  Varren- 
Irapp.) 

On  peut  aussi  recevoir  l’ammoniaque  c|ui  se  dégage  dans  10““ 
(1  une  solution  titrée d acide  sulfurique,  c’est-à-dire  dans  une  liqueur 
acide  renfermant,  dans  un  volume  déterminé,  unec|uantité  connue 
I l’acide  sulfurique. 

On  prend  le  titre  de  cet  acide  normal  en  ajoutant,  à 10““, 
jusqu  à neutralisation,  une  liqueur  alcaline  étendue  et  en  no- 
tant le  ^olume  de  celle-ci.  On  répète  la  même  opération  avec  les 
10  centimètres  cubes  dont  l’acide  a été  neutralisé  partiellement 
t>ar  1 ammoniaque.  A la  différence  entre  les  volumes  de  la  liqueur 
alcaline  employés  dans  les  deux  opérations,  répond  la  quantité 
d’ammoniaque  qui  a saturé  une-  partie  de  l’acide  sulfurique  et 
qu  il  est  très— facile  de  calculer  à l’aide  d’une  simple  proportion. 
(Peligot.)  ^ ^ 

Délerminafion  du  poids  moléculaire  des  substances 
organiques,  — L’analyse  élémentaire  permet  d’établir  la  compo- 
sition centésimale  des  substances  organiques.  Cette  donnée estpré- 
cieuse,  mais  elle  est  insuffisante  pour  fixer  leur  constitution  ato- 
mique, c’est-à-dire  le  nombre  des  atomes  de  carbone,  d’hydrogène, 
d oxygène  et  d aznte  qui  forment  une  seule  molécule  d’une  sub- 
stance organique  donnée.  Mais  si  l’on  connaissait  le  poids  de  cette 
molécule  (par  rapport  à H pris  pour  unité),  il  serait  facile  d’en  dé- 
duiie  la  composition  atomique  à l’aide  des  données  de  l’analyse  élé- 
mentaire. Frenons  un  exemple. 

L analyse  élémentaire  nous  apprend  que  100  parties  d’acide  acé- 
tique renferment  r 

Carbone  . 

Hydrogène 

Oxygène. . 


11)0,00 

D autre  paî  t , les  méthodes  que  nous  allons  indiquer  nous  donnent, 
pour  le  poids  moléculaire  de  cet  acide,  le  nombre  00  : ce  qui  veut 
dire  que  la  somme  des  atomes  de  carbone,  d’hydrogène,  d’oxygène 
contenus  dans  une  molécule  d’acide  acétique  pèse  60. 


-40,00 

0,67 

o3,33 
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Nous  pouvons  donc  établir  les  pro  ortions  suivantes  : 

Si  100  d’acide  acétique  renferment  40,00  de  carbone,  GO  en  renferment  x. 
Si  100  — — 6,G7  d’hydrogène,  60  — !/• 

51  100  — — 53, d’oxygéne,  GO  — s. 

D’où  æ = 24 ; tj  = i;  2 = 52 

24  représente  donc  le  poids  des  atomes  de  C contenus  dans  une  molécule  d’acide 
4 — — de  — [acétique. 

52  — " — de  O — 

En  divisant  ces  nombres  par  le  poids  des  atomes  respectifs,  on 
aura  le  nombre  des  atomes  de  C,  de  H,  de  O,  contenus  dans  60  d’a- 
cide acétique,  c’est-à-dire  dans  une  molécule  de  cet  acide. 

Celle-ci  renfermera  donc  f|  = 2 atomes  de  carbone. 

— r~  atomes  d’hydrogène. 

— ^ atomes  d’oxygène. 

Sa  formule  atomique  sera  C-1F*0‘\ 

L’analyse  élémentaire  d’une  substance  étant  faite,  il  ne  reste 
donc  qu’à  déterminer  son  poids  moléculaire  pour  en  établir  la  com- 
position atomique.  Pour  cette  détermination,  les  chimistes  emploient 
plusieurs  procédés  dont  le  plus  sûr  est  la  recherche  de  la  densité 
de  vapeur. 

Nous  savons,  en  effet,  que  si  un  atome  d’hydrogène  occupe  un 
volume,  les  molécules  des  substances  organiques  volatiles  en  occu- 
pent deux.  Pour  trouver  les  poids  de  ces  molécules,  il  suffit  donc 
de  déterminer  leurs  densités  de  vapeur  par  rapport  à l’hydrogène, 
c’est-à-dire  de  chercher  le  poids  de  1 volume  de  leur  vapeur,  celui 
de  1 volume  de  11  étant  pris  pour  unité.  En  multipliant  te  nombre 
trouvé  par  2,  on  obtient  le  poids  de  ‘2  volumes,  c’est-à-dire  le  poids 
de  la  molécule. 

Une  simple  détermination  de  densité  de  vapeur  suffit  donc  pour 
la  fixation  du  poids  moléculaire.  Ordinairement  ces  densités  de  va- 
peur sont  rapportées,  dans  les  ouvrages  de  physique,  à celle  de  Pair 
prise  pour  unité.  Pour  les  rapporter  à celle  de  l'hydrogène,  il  suffit 
de  les  multiplier  par  14,44  qui  est  le  rapport  exact  de  la  densité  de 
l’air  à celle  de  l’hydrogène.  Ainsi  la  densité  de  vapeur  de  l’acide  acé- 
tique, déterminée  à 295°,  a été  trouvée  — 2,0f<5.  (Cahours.)  Multi- 
pliant cette  densité  par  14,44,  on  a pour  densité  de  vapeur  del’acide 
'acétique  rapportée  à celle  de  l’hydrogène  le  nombre  5ü,08.  Cc- 
lui-ci  exprime  le  poids  d’un  volume  de  vapeur  d’acide  acétique,  si 
1 exprime  le  poids  d’un  volume  d’hydrogène.  Le  poids  de  2 volumes 
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de  cclfe  ^apcui,  cest-à— dire  le  poids  de  la  inolécule  sera  donc 
2 X 50,08  = 00,16  nombre  très-voisin  de  60. 

La  méthode  que  nous  venons  d’exposer  pour  la  détermination  des 
poids  rnoléculaires,  ne  peut  s’appliquer  qu’aux  substances  volatiles 
sans  décomposition.  Pour  les  corps  qui  ne  le  sont  point,  on  peut 
avoii  lecours  aune  autre  méthode.  Elle  consiste  à former  avec  ces 
coips  des  combinaisons  définies  dont  la  constitution  atomique  soit 
connue.  Prenons  de  nouveau  pour  exemple  l’acide  acétique.  Nous 
pomons  foi  mer  des  sels  avec  cet  acide  et  nous  savons  que  ces  sels 
renferment  un  atome  de  métal.  Analysons  donc  l’acétate  d’argent. 
Nous  trouverons  que  100  parties  de  ce  sel  renferment  64,67  parties 
d argent.  Cette  donnée  étant  acquise,  il  nous  sera  facile  de  déter- 
minei  la  molécule  du  sel  d argent.  En  ellet,  celle-ci  renfermant  un 
atome  d aigent,  nous  pouvons  dire  : si  64,67  p.  d’argent  sont  con- 
tenues dans  100  parties  d’acétate  d’argent,  108  d’argent,  c’est-à- 
dire  un  atome,  sont  contenues  dans  a:  d’acétate  d’argent,  c’est-à-dire 
dans  une  molécule;  d où  x =167.  Ce  nombre  représente  donc  le 
poids  moléculaire  de  l’acétate  d’argent.  Pour  en  déduire  celui  de 
l’acide  acétique,  il  suffira  de  remplacer  le  poids  atomique  de  l’ar- 
gent par  celui  de  l’hydrogène.  Celte  substitution  de  1 à 108  dans  167 
nous  donne,  pour  le  poids  moléculaire  de  l’acide  acétique,  le  nom- 
bre 60. 

Des  opérations  et  des  raisonnements  analogues  permettront  do 
déterminer  les  poids  moléculaires  des  corps  jouant  le  rôle  de  base. 
On  les  combinera  avec  un  acide  dont  le  poids  moléculaire  soit 
connu  : la  composition  de  celte  combinaison  permettra  de  cal- 
culer le  poids  moléculaire  de  la  base.  Nous  n’insisterons  point  pour 
démontrer  que  la  méthode  dont  il  s’agit  peut  être  appliquée  dans 
une  lüule  de  cas  analogues,  et  olfre,  par  conséquent,  une  grande 
généralité. 

ISOMÉRIE,  MÉT.UIÉtilE,  POLYMÊRIE. 


L analyse  élémentaire  nous  montre  des  corps  nombreux  qui 
offrent  exactement  la  même  composition  centésimale,  et  qui  diffé- 
rent néanmoins  par  leurs  propriétés  physiques  ou  chimiques.  De 
tels  corps  sont  entre  eux.  On  distingue  plusieurs  genres 

d'isoméries.  Tantôt  les  corps  isomériques  renferment  les 'mêmes 
atomes,  unis  en  meme  nombre  dans  des  molécules  de  même  gran- 
deur, et  ne  différent  entre  eux  que  par  l’arrangement  de  ces  atomes  ; 


/Î48  I EÇO^•S  DE  CHIMIE  MODERNE. 

tanlôt  ils  renferment  les  mêmes  atomes  unis  dans  les  mêmes  pro- 
portiuns,  mais  non  en  même  nombre,  dans  des  molécules  de  gran- 
deur inégale. 

Dans  les  deux  cas,  la  composition  centésimale  est  la  même  : elle 
ne  dépend  que  des  rapports  mutuels  entre  les  atomes. 

Le  premier  genre  d’isomérie  constitue  la  mélamérie;  le  second, 
\a  polymérie.  L’acide  acétique  et  leformiate  de  méthyle  présentent 
un  exemple  de  deux  corps  métaméres.  Ils  renferment  l'un  et  l’autre 
2 atomes  de  carbone,  4 atomes  d’iiydrogêne,  2 atomes  d’oxygène  : 
leurs  molécules  offrent  exactement  la  même  grandeur,  mais  une 
structure  atomique  différente.  On  peut  exprimer  cette  dernière, 
dans  la  notation,  à l’aide  des  formules  suivantes  : 


C-II^O,On  acide  acétique. 

CIIO.OCH®  formiate  de  mélhyle. 

La  première  nous  rappelle  que  l’acide  acétique  renferme  un 
groupe  d’atomes  C-H^O  (acétyle)  qui  est  uni  à l’oxhydryle  OH,  la 
seconde  que  le  formiate  de  méliiyle  renferme  un  groupe  CIIO 
fformyle),  qui  est  uni  à de  l’oxyméthyle  OCID.  La  différence  de  cet 
arrangement  atomique  apparaîtra  encore  mieux  si,  cherchant  à 
nous  rendre  compte  des  rapports  mutuels  entre  les  atomes,  nous 
développons  entièrement  les  formules  précédentes. 


o-ii 


I 

CIF 


Acide  acélique. 


0-CIF 

C=0. 

11 

Focmiote  de  méliiyle. 


En  se  fondant  sur  la  théorie  de  l’atomicité,  les  chimistes  sont 
parvenus  à dévoiler  la  structure  atomique  d'un  très-grand  nombre 
de  combinaisons,  comme  nous  venons  de  le  montrer  pour  l’acide 
acétique  et  le  formiate  de  mélhyle.  De  telles  considérations  offrent 
une  haute  importance  au  point  de  vue  de  l'interprétation  des  isomé- 
l'ies.  Nous  aurons  occasion  d’y  revenir  dans  le  cours  de  cet  ouvrage. 

L’acide  acélique  et  le  sucre  de  raisin  ou  glucose,  effrent  l’exemple 
de  deux  corps  polymériques.  Tous  deux  contiennent  les  atomes  de 
carbone,  d’hydrogène,  d’oxygène,  unis  dans  les  mêmes  proportions. 
Mais  la  molécule  du  second  renferme  trois  fois  plus  des  uns  et  des 
autres  que  la  molécule  du  premier. 

C*11*0-  ackie  acélique. 

5 X C*ll‘0-  = glucose. 


FONCTIONS  DES  COCDS  ODGANIODES.  Un 

l'.inniles  cas  les  plus  imporlanls  et  les  plus  connus  de  polymèrie, 
cilons  encore  ces  nombreux  carbures  d’hydropéne  qui  oITrent  la 
coniposilion  cenlésimale  du  gaz  élhylène,  ou  hydrogène  bicar- 
3one,  et  qui  en  dilfèrent  par  Je  nombre  régulièrement  croissant  dr 

leurs  atomes  de  carbone  et  d'hydrogène.  Ces  corps  lormeut  la  série 
suivante  ; 

G-II*  éthylène. 

C’H®  propyléno. 

C*H**  butylène. 

C®!!'**  amyléne. 
hexylène, 
heptyléne. 

C®H'8  oclyléne,  etc. 

On  voil  que  le  bulylène  renferme  deux  fois  plus  d’alomes  de  car- 
bone et  d hydrogène  que  l’éthylène,  que  Fhexylène  en  i-enferme  trois 
foispJus. 

FONCTIONS  DES  CORPS  ORGANIQUES. 

Noirs  avons  appris  à connaiire,  dans  nos  études  de  chimie  miné- 
raie,  Jes  corps  les  plus  divers  par  Jeur  composition  et  par  leurs 
propriétés  : les  uns,  simples,  aptes  à entrer  en  combinaison-  les 
autres,  composes  et  indilférents;  les  premiers  plus  ou  moins  éner- 
giques dans  eues  affinités,  les  autres  comme  saturés  et  satisfaits. 

eaieiit  tantôt  des  acides  plus  ou  moins  puissants,  tanlôt  des 
bases,  les  unes  hydratées  comme  la  potasse  et  la  soude,  les  autres 
anhydres  comme  I o.xyde  de  plomb  ou  l’oxyde  d’argent  Tantôt 
enhn,  c’etaient  des  sels  résullant  de  l’union  des  corps  p.écédents’ 
En  chimie  organique,  nous  retrouvons  ces  diverses  nian'te 
detre  des  corps,  nous  voyons  ceu.x-ci  remplir  des  fonctions  diffé 

rentes  suivant  leur  composition  tuons  aille- 

On  peut  dire,  d’une  manière  générale,  que  les  propriétés  des 
corps  composes  dépendent  de  la  nature  des  atomes  qu’ils  renfer! 
ment  et  aussi  de  1 arrangement  de  ces  atomes.  En  traitant  de  i’iso- 

Z“r  '!r,  T"""  ‘'^™iére  condi- 

iion.  Celle  de  la  première  est  plus  puissante  encore. 

Voici  deux  corps,  l’eau  et  la  potasse  caustique.  L’un  et  l’autre 

sont  constitues  d une  manière  analogue  par  trois  atomes  élémen- 

noarnmiquS  ™’'"‘  ="<™es  mo- 

II-O-II 

Cau. 


H-O-K 

i’olasse. 
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Mais  quelle  différence  entre  leurs  propriétés  ! Faut-il  s’en  éton- 
ner si  l’on  considère  que  l’un  d’eux  renferme  ce  métal  énergique, 
potassium,  à la  place  de  ce  gaz  léger,  hydrogène?  De  fait,  la  diffé- 
rence entre  la  potasse  et  l’eau  esl-elleplus  grande  que  celleentre  le 
potassium  et  1 hydrogène  ? Et  si  nous  supposons  à la  place  des  deux 
atomes  d’hydrogène  deux  atomes  de  chlore,  ne  faudra-t-il  pas  que 
l’anhydride  hypochloreux 

Cl-O-Cl 

dont  la  molécule  présente  une  structure  semblable  à celle  de  l’eau, 
s’écarte  de  celle-ci  par  ses  propriétés,  comme  le  chlore  s’écarte  de 
l’hydrogène?  C’est  ainsi  que  la  nature  des  éléments,  que  renferment 
les  corps  composés,  intervient  comme  une  condition  dominante 
dans  les  manifestations  de  leurs  propriétés. 

Les  considérations  suivantes  sont  de  nature  à faire  ressortir  la 
vérité  de  cette  proposition,  en  ce  qui  concerne  les  corps  organi- 
ques. 

COMPOSÉS  MONOATOMIQUES. 

Carbures  d’bydrogène  saturés.  — Prenons  un  carbure 
d’hydrogène  appartenant  à la  série  du  gaz  des  marais  (page  455), 
le  carbure  C-H°  par  exemple;  comme  tous  ses  congénères,  il  ap- 
partient à la  classe  des  composés  saturés,  c’est-à-dire  que  toutes 
les  atomicités  résidant  dans  deux  atomes  de  carbone  sont  satis- 
faites par  l’union  de  ceux-ci  entre  eux  et  aux  six  atomes  d’hydro- 
gène. 

Il  H 

II-C-C-II 

I I 

H II 

Ilydrure  d'étiiylc. 

11  en  est  de  même  de  ses  homologues.  Les  hydrures  de  propyle, 
de  bulyle,  d’amyle,  sont  des  carbures  d'hydrogène  saturés.  Pour 
nous  en  convaincre,  il  suflit  de  développer  la  formule  de  l’un  d'eux, 
de  l’hydrure  d’amyle,  par  exemple  : 

Il  II  II  II  II 
ii-G-(>';-c-c-ii 

I I I I I 

Il  II  II  II  II 

Hydrure  d’amyle. 

Tous  ces  corps  se  montrent  incapables  de  Ii.xer  d’autres  cléments 
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par  acldilion  directe;  mais  ils  peuvent  se  modifier  par  suhslitidion, 
c esl-à-ciire  qii  ils  peuvent  échanger  un  ou  plusieurs  atomes  d’hydro- 
gène contre  d’aulres  éléments. 

Chlorures,  bromures,  ioiliires  monoatomi(|ues.  — En  fai- 
sant léagir  le  brome  sur  l’un  cpielconque  de  ces  carbures  d’hydro- 
gène nous  pourrons  obtenir  des  composés  renfermant  à la  place 
d’un  alome  d’hydrogène,  un  atome  de  brome 

C2I16  13^,2  _ 

Ilydnire  Bromure 

d’éthyle.  d’étiiyle. 

ÎNous  avons  ainsi  converti  un  carbure  d’hydrogène  saturé  et  indif- 
lérent  en  un  bromure. 

^ A ce  bromure  corre'^pondent  un  chlorure  et  un  iodure  qui  pos- 
sèdent la  même  constitution  que  le  carbure  d’hydrogène  primitif  et 
qui  forment  avec  lui  la  série  suivante. 

C-II®  hyclrure  d’élhyle. 

G-lPCl  chlorure  cl’étliyle. 

C-II®Br  bromure  d’élhyle. 

C-H®1  iodure  d’élhyle. 


Aux  autres  carbures  d’hydrogène  correspondent  des  composés 
chlorés,  bromés  et  iodés  analogues  aux  précédents.  Ainsi  on  connaît 
les  groupes  de  composés  suivants  : 


CH*  gaz  des  marais. 
CIPCI  chlorure  de  méthyle. 
CH^Dr  bromure  de  méthyle. 
CIPI  iodure  de  méthyle. 


hydrure  d’amyle(nentme) 
G®II“C1  chlorure  d’amyle. 

C®ll“Br  bromure  d’amyle. 

CMi"I  iodure  d’amyle 


A tous  ces  corps  on  peut  faire  subir  les  transformations  les  plus 
diverses. 

En  elfet,  on  peut  les  attaquer  par  un  certain  nombre  de  réac- 
tifs auxquels  ils  donnent  prise,  en  quelque  sorte,  par  la  raison 
que  le  chlore,  le  brome,  l’iode  qu’ils  renferment  sont  doués  d’afti- 
nités  énergiques. 

Les  lestes,  lésultant  de  la  soustraction  du  chlore,  du  brome  ou 
de  l’iode,  entrent  alors  dans  d’autres  combinaisons.  Remarquez  que 
ces  restes  représentent  des  carbures  d’hydrogène  saturés  auxquels 
on  aurait  enlevé  un  atome  d’hydrogène. 


CIF  Cir^Br  ~ Br  ou  CIH  — II 

C^ll^  — C^ll“Br  — Br  ou  CMl^  — !1 

C^ll“  ^ C^ll"Br  — Br  ou  C^IB^  — il 
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Les  atomes  de  carbone  que  renferment  ces  restes  GIF,  C^IF, 
n’y  sont  plus  entièrement  saturés,  puisqu’on  leur  a enlevé  Cl, 
ou  Dr,  ou  1.  ou  11,  éU'ments  en  qui  réside  une  atomicité.  Voilà  pour- 
quoi ces  restes  sont  capables  d’entrer  en  combinaison  ; mais,  comme 
il  ne  leur  manque  qu’une  seule  atomicité,  ils  ne  peuvent  qu’en 
gagner  une  en  se  combinant.  C’est  ce  qu’on  exprime  en  disant  qu’ils 
jouent  le  rôle  de  radicaux  monoatomiques.  Les  chlorures,  bromures 
et  iodures  dont  ils  dérivent  sont  qualifiés  eux-mêmes  de  monoato- 
miques. 

jtlcool!^.  — On  nomme  ainsi  les  hydrates  organiques  neutres 
qui  correspondent  aux  chlorures,  bromures  ou  iodures  précédents. 

Expérience.  (MiaulTons  de  fiodure  d'éthyle  avec  de  la  potasse 
caustique;  l’expérience  étant  surfisamment  prolongée,  tout  l’iode 
sera  enlevé  à 1 iodure  d’éthyle  ; il  se  formera  de  fiodure  de  po- 
tassium, et  de  la  liqueur  alcaline  nous  pourrons  séparer  de 
l’alcool. 

Ce  corps  est  l’hydrate  d’éthyle  et  s’est  formé  en  vertu  de  la  réac- 
tion suivante  ; 

C^IFI  + KOll  ^ Kl  + C^IF.OH 

Iodure  Hycirntc  Hydrate 

d’élliyle.  de  potassium.  d'éiliyle. 

On  voit  qu’il  a pris  naissance  par  double  décomposition;  l’iode 
ayant  enlevé  le  potassium  à l'hydrate  de  potassium,  le  reste  monoa- 
tomique (C‘^IF),  s’est  uni  au  reste  monoatomique  (OH),  avec  lequel 
il  a échangé  une  atomicité.  L’alcool  est  donc  l’hydrate  qui  corres- 
pond à fiodure  C-H^I  et  au  carbure  C-IF.  Aux  autres  carbures  de 
la  même  série,  correspondent  des  hydrates  analogues  • c’est  la 
série  des  alcools  monoatomiques  qu’on  peut  définir  en  disant  qu’ils 
dérivent  des  carbures  d’hydrogène  saturés,  par  la  substitution  du 
groupe  oxhydryle  à un  atome  d’hydrogène 

Ces  alcools  sont  assez  nombreux  aujourd’hui.  Nous  nous  borne- 
rons à citer  les  suivants  : 

CIP. on  hydrate  de  mélliyle  ou  alcool  mélhylique 
C'IP.OH  hydrate  d’élhyle  ou  alcool  élhylique. 

C^IP.OH  hydrate  de  propyle  ou  alcool  propylique. 

C*tP.01l  hydrate  de  butyle  ou  alcool  butylique. 

C'H'LOII  hydrate  d’amyle  ou  alcool  aniylique. 

C“Il*’.Oll  liydrate  d'hexyle  ou  alcool  hexylique. 

GUI"*. 011  hydrate  d’heplyle  ou  alcool  heplylique. 

• C“ll”.011  hydrate  d’octyle  ou  alcool  octylique,  etc  , cIc. 
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Chacun  des  corps,  qui  font  partie  de  celte  série,  diflère  du  sui- 
vant par  CH- en  moins.  Tous  sont  liés  par  de  grandes  analogies  de 
propriétés.  Ce  sont  la  les  deux  conditions  qui  caractérisent  les 
coips  homologues.  Les  alcools  dont  la  composition  générale  peut 
être  exprimée  par  la  formule  C“ll-^“+‘OU  forment,  en  effet,  une  des 
séries  homologues  les  plus  importantes. 

Expérience.  — Chaulions  un  quelconque  de  ces  alcools  avec  de 
1 acide  chlorhydrique  ou  bromhydrique  ou  iod  iydrique.  11  se  formera 
de  leau.  et  1 alcool  sera  converti  en  chlorure,  bromure  on  iodure 
monoatomique. 

De  lait,  1 oxbydryle  011  est  remplacé  dans  cette  réaction  par  le 
chlore,  le  brome  ou  l’iode. 


C^ll^Oll  + HCl  H^O  + C^H^Cl 

Hydrate  detliyle.  Chlorure  ü’éthyle. 

Les  corps  qui  prennent  ainsi  naissance  ne  sont  autres  que  les 
chlorures,  bromures,  iodures  monoalomiques  dont  il  a été  question 
page  440.  Ces  expériences  mettent  en  lumière  les  relations  de  pa- 
renté qui  existent  entre  ces  derniers  composés  et  les  hydrates 
correspondants  qui  sont  les  alcools. 

Acides  ■iionoimsi(|(ies.  — L’acide  acétique,  qui  existe  dans 
le  vinaigre,  est  un  dérivé  de  l’alcool.  C’est  un  des  produits  de  son 
oxydation.  H prend  naissance,  entre  autres  circonstances,  par 

1 oxydation  des  vaiieurs  d’alcool  au  contact  du  noir  de  platine  à 
l’air,  ^ 


C-H5.011  + 02  rzr  C2H-0.0H  + IPO 

Acide  acétique. 

On  voit  qu’un  atome  d’oxygène  enlève,  dans  cette  réaction 
deux  atomes  d'hydrogène  pour  former  de  l’eau  et  qu’un  autre 
atonie  d’oxygène  prend  la  place  des  deux  atomes  d’hvdi'o.éne  en- 
levés. Le  groupe  éthyle  C-’H-  devient  ainsi  le  groupe  acétyle  C-’lPü, 
et  si  l’alcool  est  l’hydrate  d’éthyle,  l’acide  acélique  est  l’hydrate 
d’acétyle.  Nous  pourrons  nous  rendre  un  compte  exact  de  cette 
réaction  en  développant  les  formules  de  l’alcool  et  de  l’acide  acé- 
tique selon  les  principes  que  nous  avons  exposés  page  450. 


H II 

H-C-C-OU  H-  O* 

l'i  II 
Alcool. 


110 

= H-C-li-OU  H-  li-0 

I 

II 

Acide  acélique. 
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On  voit  ([Lie  dans  l’alcool  le  second  atome  de  carbone  est  en 
rapport  avec  deux  atomes  d’iiydrogène  et  avec  un  groupe  oxhy- 
dryle  UII,  tandis  que  dans  l’acide  acétique  ce  même  atome  de  car- 
bone est  en  rapport  avec  un  atome  d’oxygène  et  avec  un  groupe 
oxhydryle. 

Le  fait  l’acide  acétique  renferme  deux  atonies  de  carbone,  unis 
l’un  à l’autre  et  en  rapport,  le  premier  avec  IP,  le  second  avec 
O-OH.  Il  est  donc  formé  d’un  groupe  CIP  uni  à un  groupe 
CO-OII  = CO-Il.  Il  existe  beaucoup  d’autres  acides  analogues  à l’acide 
acétique  et  dérivant  comme  lui,  par  oxydation,  des  alcools  monoato- 
miques de  la  série  G“ll'“+'OII.  Ces  acides  renfermmt  tous  un  groupe 
hydrocarboné  analogue  au  méthyle,  uni  au  groupe  CU-11  = CO-OII. 
L’hydrogène  de  ce  dernier  groupe  peut  être  échangé  facilement 
contre  une  quantité  équivalente  de  métal.  Cet  hydrogène  est  for- 
tement basique,  comme  on  dit,  et  tous  les  acides  organiques  qui 
renferment  un  seul  groupe  CO-11  uni  à un  groupe  hydrocarboné  sont 
moîiohasiques  comme  l’acide  acétique.  Les  homologues  de  celui-ci 
forment  la  série  suivante  : 


CH^O- 

C4LO- 

C31JOO* 

cni^o* 

C5H.Ü02 

C7||U02 

C011'«0- 

C1Ü^20Q2 


= H-CO®H  acide  formir[ue. 

= CH®-CO^H  acide  acétique. 

= CO-II  acide  propionique 

= C®in-CO-ü  acide  lailynque. 

= C*H°-C0-1I  acide  valérique. 

-H  acide  capioïque. 

= C®II'’-C0-II  acide  œiianthylique. 
= acide  caj)i'ylique. 

; - G^H'^-CO-U  acide  pélaigonique. 
G“ll‘®-GO'U  acide  capiique,  etc. 


La  première  série  de  formules  indique  simplement  la  nature  et 
le  nombre  des  atomes  que  renferment  les  acides  de  la  série 
(jnlp2n(j2 . (jgg  formules  brutes.  La  seconde  série  donne  des 

indications  ^ur  les  rapports  qui  existent  entre  ces  atomes.  C’est  ce 
qu’on  nomme  des  formules  de  cunslitulion.  Elles  sont  plus  ou  moins 
développées.  Celles  que  nous  avons  données  page  450  le  sont  autant 
que  possible. 

Étlicrs  composés.  — On  nomme  ainsi  des  composés  qui  re 
présentent  des  acides  dont  l’hydrogène  basique  a été  remplacé  par 
un  groupe  alcoolique. 

Expérience.  Si  nous  chauffons  pendant  longtemps  un  des  alcools 
de  la  série  précédente,  l’alcool  ordinaire,  par  exemple,  avec  de  l’acide 
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acétique,  de  l’eau  sera  formée,  et  nous  pourrons  séparer  du  mé- 
lange un  liquide  voliilil,  neutre,  doué  d’une  odeur  agréable  et  qu’on 
désigne  sous  le  nom  d’éllier  acétique  ou  d’acétate  d’éthyle. 

Ce  corps  a pris  naissance  en  vertu  de  la  réaction  suivante  : 

C-H\01I  + C'MPO.Oll  = C^H5.0(C21P0)  + 11^0 

Alcool.  Acide  acélifiue.  Acétate  d’élhyle. 

En  le  comparant  à l’alcool,  on  constate  qu’il  résulte  de  la  substi- 
tution du  groupe  C-11'^0,  qu’on  admet  dans  l’acide  acétique  et 
qu’on  nomme  acétyle,  à un  atome  d’hydrogène  de  l’alcool.  Et  cet 
atome  d’hydrogène,  qui  est  remplaçable  par  de  l’acétyle,  est  celui 
qui  est  uni  à l’oxygène  dans  l’alcool,  celui  qui  fait  partie  du  groupe 
oxhydryle.  Les  autres  atomes  d’hydrogène,  ceux  qui  font  partie  du 
groupe  (C-IP),  ne  peuvent  point  être  remplacés  par  de  l’acétyle. 

Tous  les  acides  peuvent  former  avec  l’alcool  et,  en  général,  avec 
tous  les  alcools  des  composés  analogues  à l’éther  acétique,  qu’on 
nomme  éthers  composés.  Et  la  propriété,  que  possèdent  les  alcools 
de  pouvoir  éthérifier  les  acides,  est  générale  et  caractéristique  pour 
ce  groupe  de  composés.  On  nomme  monoatomiques,  les  alcools  qui 
n’ont  besoin,  pour  s’éthérifier,  que  d’une  seule  molécule  d’un  acide 
analogue  à l’acide  acétique.  Il  en  existe  qui  ne  sont  point  compris 
dans  la  série  précédente. 

Aldéhydes.  — L’acide  acétique  n’est  pas  le  seul  produit  de 
l’oxydation  de  l’alcool.  Il  existe  un  intermédiaire  entre  ces  deux 
corps  ; il  résulte  de  l’action  d un  seul  atome  d’oxvgène  sur  la  mo- 
lécule d’alcool,  qui  perd  ainsi  deux  atomes  d’hydrogène  seulement. 
Le  nou\eau  corps  est  ce  qu’on  nomme  ['aldéhyde. 

C2H60  + 0 = H^O  -I-  C‘^I1^0 

Alcool.  Aldéhyde. 

C’est  un  liquide  très-volatil,  qui  possède  une  grande  tendance  à 
s’oxyder  pour  se  convertir  en  acide  acétique.  Il  forme  avec  les  bi- 
sulfites alcalins  des  combinaisons  cristallines  Aux  autres  alcools 
C"Il-“+20et  aux  autres  acides  C“112”Û2  correspondent  des  corps  ana- 
logues à l’aldéhyde,  par  leur  composition  et  par  leurs  propriétés 
Ils  forment  la  série  suivante  : 

CMMO  aldôliyde. 

C®1I“0  aldéhyde  propionique. 

C*I1**0  aldéhyde  butyrique. 

aldéhyde  valérique,  etc. 
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Acétones.  — Lorsqu’on  soumet  de  l’acétate  de  chaux  à la  distil- 
lation sèche,  on  obtient  un  liquide  volatil  neutre,  doué  d'une  odeur 
aromatique  particulière  et  qu  on  désigne  sous  le  nom  d’acétone. 

CqpoajCa  = C^llGO  -h  CO-Ca 

Acrt.ite  Acétone.  Cnrhonnle 

de  calcium.  de  calcium. 


Aux  autres  acides  de  la  série  acétique  correspondent  des  corps 
analogues  à l’acétone,  et  formant  avec  celle-ci  une  série  homolo- 
gue. Ces  acétones  offrent  des  rapports  de  propriétés  et  de  compo- 
sition avec  les  aldéhydes.  Comme  ces  dernières,  elles  forment  avec 
les  bisultiles  alcalins  des  combinaisons  cristallines.  On  admet  que  si 
l’aldéhyde  est  l’hydrure  d’acétyle,  l’acétone  est  le  métliylure  d’acé- 
lyle,  et  qu’en  général  les  acétones  résultent  de  la  substitution  d’un 
groupe  alcoolique,  analogue  au  méthyle,  à un  atome  d’hydrogène 
des  aldéhydes  considérées  comme  des  hydrures. 

CIF-CO-H  Cll^-CO-CIP 

■Alcléliyde  Acétoi  e 

(liydrure  ü’acétyle).  {mélhylure  d’acétyle). 


Ê’après  cela,  l’acétone  renferme  deux  groupes  méthyliques  unis 
à un  groupe  CO  (carbonyle).  Son  mode  de  formation  justifie  celle 
manière  de  voir,  comme  le  montre  l’équation  suivante,  où  nous 
employons  la  formule  développée  de  l’acide  acétique  (page  449). 


C1F-C0.0|;', 

ClP-i.O.oi^^ 

Acét  ite  de  calcium. 


confia 


CIP-CO-CIP 

Acétone. 


Chlorures  à radicaux  d’acides.  — Dans  les  composés  pré- 
cédents, nous  avons  admis  l’existence  d’un  groupe  C-H'’0=C1P-C0, 
existant^ en  combinaison  avec  011  dans  l’acide  acétique  C-IPO.OII, 
avec  riiydrogéiie  dans  l’aldéhyde  C-ll'^O.II,  avec  le  méthyle  dans 
l’acétone  C-H  O CH'’  On  connaît  uu  composé  où  ce  même  groupe 
est  uni  au  ddore.  Le  chlorure  d’acétyle  C-ir’O.Cl  est  un  chlorure 
monoatomique,  comme  le  chlorure  d’étlnle  ' -IP. Cl,  dont  il  se  dis- 
tingue par  la  nature  électro-négative  de  son  radical. 

Expérience.  Je  verse  le  chlorure  d’acétyle  dans  l’eau.  Il  disparaît 
bientôt,  avec  dégagement  de  chaleur  et  lormalion  d’acide  acétique 
et  d’acide  chlorhydrique  ; 

CHF’O.Gl  -F  IPO  CdPO.Oll  -f  HCl 

Clildi  lire  Acide 

ü’acétyle.  acétique. 
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Au  chlorure  d acétyle  correspoudent  d’autres  chlorures  qui  ren- 
lerment  les  radicaux  d acides  an  alogues  à l’acide  acétique.  Lors- 
qu on  les  traite  par  1 eau  ils  donnent  de  l’acide  chlorhydrique  et 
les  acides  correspondants 


C^^H^O.Cl 

Chlorure  de  propionyle. 

C^llKl.Cl 

Chlorui'e  de  butyryle. 

C'W  O.Cl 

Chlüi'ure  de  benzoyle. 


CMISO.OII 

Acide  propiomque. 

CMl^O.OH 

Acide  butyrique. 

C'IPO.OH 

Acide  benzoïque. 


Aiilides.  — Expérience.  Traitons  le  chlorure  d’acétyle  par  l'ani- 
moniaque.  Il  se  fonm^ra  du  chlorure  d'annnonium  et  un  corps  so- 
lide, neutre,  azoté  qu’on  nomme  acétamide. 

C^lPO.Cl  -I-  2AzIP  ~ AzIP.Cl  + C^IPÜ.AzlP 

Chlorure  d’acêtyle.  Acétamide. 

L acétamide  a de  nombreux  congénères  qu’on  désigne  sous  le 
nom  d amides.  Ils  prennent  naissance  par  l’action  de  l’ammoniaque 
sur  les  chlorures  organiques,  analogues  au  chlorure  d’acétyle.  Ils 
se  forment  aussi  par  1 action  de  la  chaleur  sur  les  sels  ammonia- 
caux des  acides  monobasiques.  Ceux-ci  perdent,  dans  ces  circon- 
siances,  les  éléments  d’une  molécule  d’eau  et  se  convertissent  en 
amides. 


C^lPO.OAzIP  =;  C5H90.Azll2  4-  IPQ 

\ülér;ile  d Hin.iioniuui.  ValÿrainidG. 

On  peut  envisager  les  amides  comme  de  l’ammoniaque,  dans 
laquelle  un  atome  d’hydrogène  a été  remplacé  par  un  radical  d’a- 
cide. Ainsi  1 acétamide  apparaît  comme  de  l’ammoniaque  dans  la- 
quelle le  radical  acétyle  a remplacé  un  atome  d’hydrogène. 


Az  11 

lu 


( C4PO 
Az  II 

lu 

Acélamicle. 


, C8U90 
Az  H 
'H 

ValéramiJe. 


Auiinoniaque. 

Aiiinioniaques  cr>inpot«ées.  — Chauffons,  dans  une  nouvelle 
expérience,  1 iodure  d’éthyle  avec  de  rammoniaque.  Un  des  pro- 
duits de  la  réaction  sera  I lodhydr.ite  d’une  base  dérivée  de  l’ammo- 
niaque par  la  substitution  d’un  groupe  éthylique  à un  atome  d’hy- 


drogène. 


C2|Pl  4- 

lodurc  cl’étiiyle. 
wiKTii. 


AzlP  1=  AzIP-^{C4P),III 

lodliydrate  d’élbyluiiiine. 
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Indépendamment  de  l’élliylamine,  il  se  forme,  dans  celle  réaction, 
d’autres  bases  élliylées  parmi  lesquelles  nous  signalerons  la  diélliy- 
lamine  et  la  triétliylamine.  Toutes  offrent  la  plus  grande  analogie 
avec  l'ammoniaque.  On  peut  les  envisager  comme  de  l’ammoniaque, 
dont  un,  deux  ou  trois  atomes  d’hydrogène  ont  été  remplacés  par 
1,  2 ou  5 groupes  éthyliques, 


H) 

C‘4IS) 

C-^IIM 

11  Az 

H Az 

C‘4D  Az 

Az 

h) 

H ) 

II  ) 

) 

Ammoniaque. 

Élljylamine. 

DiélJiylainine. 

TiiéÜiyla^iiiie. 

Les  autres  groupes  alcooliques  peuvent  de  même  se 

substituer  à un  ou  plusieurs  alomes  d’hydrogène  dans  l’ammo- 
niaque. 11  en  résulte  des  bases  offrant  une  constitution  analogue  tà 
celle  que  possèdent  les  bases  éthylées.  On  les  nomme  ammoniaques 
composées. 

Il  est  nécessaire  de  s’entendre  sur  la  signification  des  formules 
précédentes  et  de  celles  qui  vont  suivre.  Elles  sont  écrites  dans 
la  nolation  typique  et  indiquent  les  relations  des  correspondants 
avec  l’ammoniaque  prise  pour  type. 

(H 

Az } II 

(II 

L’accolade  qui  unit  les  trois  atomes  d’hydrogène  signifie  que 
tous  les  trois  sont  unis  à un  seul  d’azote  trivalent  avec  lequel  ils 
échangent  une  unité  de  saturation  ; et  l’on  peut  exprimer  cela  en 
écrivant  la  formule  de  l’ammoniaque 

;i 

Az'-ll 

"'Il 

Qu’arrive-t-il  maintenant  lorsqu’un  ou  plusieurs  alomes  d’hy- 
drogéne  sont  remplacés  par  un  groupe  tel  que  l’éthyle  ? ce  der- 
nier échange  avec  fazote  une  unité  de  saturation,  au  même  litre 
que  le  faisait  l'hydrogène*.  Dans  le  cas  présent  il  s’unit  à l’azote 
par  un  des  atomes  de  carbone  de  l’éthyle 

cil* 

CH* 
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miquel  il  manque  une  unité  de  saluralion.  Ceci  est  clairement 
exprimé  par  les  lormules  suivantes  clans  lesquels  les  radicaux  éthyle 
sont  résolus  en  quelque  sorte. 


Il 

Àz— cir- 
II  ÉIF 

Ethylamine. 


II 

Âz-  cir^ 
hi-  CIP 
CIP 

Diétliylamiiic. 


Mais  des  formules  ainsi  développées  seraient  inutiles  pour  l’usage 
ordinaire.  Nous  nous  en  tiendrons  donc  aux  formules  ci-apré's, 
analogues  à celles  que  nous  avons  données  plus  haut. 


Az-ll 

'^II 

Ethylamine- 


Az-C"II^ 

DitHhylamine. 


Az(C-IF)'’ 

Triéthylainine. 


Phospliines.  — Arsiiies.  — ^(iltines.  — Aux  ammoniaques 
composées,  ou  atJimes,  se  rattachent  plusieurs  séries  de  combinai- 
sons appartenant  au  même  type,  mais  dans  lesquelles  l’azote  est 
remjMacé  par  du  phosphore,  de  l'arsenic,  de  l’antimoine  Ces  com- 
binaisons dérivent  des  hydrogènes  phosphoré,  arsénié,  antimonié, 
par  substitution  d’un  ou  plusieurs  groupes  alcooliques  à un  ou 
plusieurs  atomes  d’hydrogène. 


h) 


Ph 


Hydrogène  jihos- 
phorè. 


“I 

11  As 

II) 


Hydrogène 

arsénié. 


CHP  ) 

H Ph 

EUiylphosphine. 

CHM 
II  As 

Il  ) 

Monoinéthylars'iie. 


II) 

Il  Sb 
II) 

Hydrogène 

anliniüiué. 


CMI-  ) 

C-H5  Ph 

H ) 

Diélliylphosphine. 

cir>  ) 

CH"'  As 

Cl) 

Clilorure  de  diniè- 
thylarsine  ou 
de  cacodyle. 


CMP) 

CMPMPh 

CMp) 

Triétliylphospliine. 

CIP) 

CIP  As 
CIP) 

Triméthylarsine 


CMI5  ) 
CMP  Sb 
CMp) 

Triéthylstibine. 


Comhinaisons  oi  gano-métalliqnes.  — L’éthyle  et  ses  COlTT^é* 
néres,  le  méthyle,  l’amyle,  etc.,  peuvent  entrer  en  combinaisoii, 
non-seulement  avec  l’azote,  le  pliosphore,  l’arsenic,  l’antimoine* 
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dont  ils  saturent  une  ou  plusieurs  atomicités,  mais  avec  un  grand 
nombre  de  métaux  proprement  dits.  Ainsi  le  zinc,  qui  est  diatomi- 
que, peut  s’unir  à deux  groupes  éthyliques  pour  former  le  zinc- 
éthyle. 

2"  (C^IP 

Le  mercure,  également  diatomique,  peut  s’unir  à un  ou  deux 
groupes,  éthyle,  méthyle,  etc.  Dans  le  second  cas,  la  combinnison 

ff 

est  saturée  ; dans  le  premier,  elle  est  monoatomique  (llgC-Il®)'  et 
a besoin  pour  être  saturée  de  fixer  un  nouvel  élément  ou  groupe 
monoatomique,  de  l’iode  par  exemple. 


C-115 

, cn\- 

MercuréUiyle. 


llg< 


° I 


lodiire  de  mercurc-monélliyle- 

Le  bismuth,  Iriatomique,  peut  s’unir  à trois  groupes  éthyle 

Bi 

[CW 

Bismath-élhyle. 

Le  stannotétréthyle  résulte  de  runion  de  4 groupes  éthyliques 
avec  un  atome  d’étain  tétratomique. 


IV 


Sn  ^ 


) cm- 

.ICMl^ 


Si  les  quatre  atomicités  de  l’étain  ne  sont  pas  satisfaites,  il  se 
produit  des  combinaisons  non  saturées. 


V 

Sn 


C^ll^ 

cm- 


Stnnnoiiiélliyle. 


.V  ( cm-  ,v  c^ii^ 

-Sn  cm-  ou  -Sn-L"-Jt- 

( cm-  \m- 

Stannolnéthyle. 


Le  stannodiéthyle  est  connu  à l’état  de  liberté  i mais  le  stanno- 
triéthyle  double  sa  molécule  au  moment  où  il  est  mis  en  liberté. 
11  se  combine  en  quelque  sorte  avec  lui-mème,  comme  il  peut  se 
combiner  avec  l’iode  : 


ISnEt^ 


lodiire  de  slannolriclliylc. 


Et^Sn-SnEl^  =Sn-El® 

Sesquislaiinêtliyle. 
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Les  dérivés  non  snlurés  sont  aptes  a entrer  en  combinaison  avec 
d autres  éléments  ou  radicaux.  Le  stannotétrétliyle  ne  jouit  plus 
de  cette  faculté. 

Les  combinaisons  dont  nous  venons  d’indiquer  l’existence,  por- 
tent le  nom  de  composés  organo-mélalliques.  Leur  histoire  est  d’une 
haute  importance  au  point  de  vue  de  l’atomicité  des  métaux,  c’est-à- 
dire  de  leui  capacité  de  saturation.  Les  questions  théoriques  qui  se 
rattachent  à cet  ordre  de  faits  ont  été  mises  en  lumière  par  les 
travaux  de  MM.  Frankland,  Baeyer,  Cahours. 


Radicaux  monoatomiques.  — Les  développements  précé- 
dents font  ressortir  le  rôle  que  jouent,  dans  la  chimie  du  carbone, 
certains  groupes  carbonés  qu  on  qualifie  de  monoatomiques,  parce 
qu’ils  ne  peuvent  manifester  qu’une  seule  atomicité.  Il  s’en  faut 
d une  atomicité  pour  que  les  atomes  de  carbone,  que  renferment 
ces  groupes,  soient  entièrement  saturés.  Ces  groupes  d’atomes  ou 
ladicaux  n existent  pas  à 1 état  de  liberté,  mais  ils  peuvent  passer 
d’une  combinaison  dans  une  autre,  se  substituant  dans  toutes  à 
un  seul  atome  d’hydrogène  ou  d’un  élément  monoatomique  quel- 
conque, et  y jouant,  par  conséquent,  le  rôle  de  cet  élément.  Voilà 
ce  qu’on  exprime  en  disant  que  les  groupes  dont  il  s’agit  jouent  le 
rôle  de  radicaux  monoatomiques. 

Pour  exprimer  la  consti lulion  des  combinaisons  qui  renferment 
de  tels  gi  oupes,  et  suitout  les  métamorphoses  qu’elles  peuvent  su- 
bir, en  échangeant,  par  double  décomposition,  ces  radicaux,  il  est 
convenable  de  distinguei  ceux-ci  par  des  expressions  uniques,  oc- 
cupant dans  la  formule  une  place  distincte  de  celle  des  autres  élé- 
ments. Cela  étant  admis,  on  peut  représenter  par  des  formules 
très-simples  la  composition  de  tous  les  corps  que  nous  venons  de 
passer  en  revue,  en  la  comparant  à des  composés  hydrogénés,  tels 
que  l'hydrogène  libre  1111,  ou  l’acide  chlorhydrique,  l’eau°  l’ainmo- 
niaque.  La  notation  prend  alors  celte  forme  typique,  si  claire  pour 
l’interprétation  de  la  plupart  des  réactions. 

Voici  les  formules  typiques  des  combinaisons  dont  il  a été  ques- 
tion ; 
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TVrE  IIII 

Chlorure  d’éfhyle. 


(C-IPO)'Cl 
Chlorure  d’acétyle. 


Aldéhyde. 


(C2IF0)'Cll^ 

Acélone 


TYPE  jj  1 

0 

II 

TYPE  II 
il 

1 Az 

(C^IP)'  1 

0 

(CMP)'  ) 

H 

Az 

Ilvilnle  ci  etliylc. 

II  ) 

Éthyl.nmi 

ine. 

(CMPr  ) 

A 

(CMP)'  1 

1 

(CMt*)'  j 

U 

(CMP)' 

f Az 

Oxyde  d’élhyle. 

H J 

1 

Dietliylaminc. 

{G^IPO)'H 

II 

ÎO 

(CMP)'  ) 
(CMP)' 

* Az 

Acide  acélique. 

(CMP/  ) 

1 

Triethylaminc- 

(CMPO)'  1 

1 A 

(CMPO)' 

(C'MP)'  ! 

r 

II 

Az 

Acètot  d’éthylc. 

H 

) 

Acélamido. 


COMBINAISONS  POLYATOMIQUES. 

Expérience.  Mêlons  volumes  égaux  de  chlore  et  de  gaz  olé- 
fiant  sur  la  cuve  à eau.  Les  deux  gaz  vont  disparaître  et  se  con- 
vertir en  un  liquide  oléagineux. qu'on  nomme  liqueur  des  Hollan- 
dais. Ce  corps  résulte  de  Funion  d’une  molécule  de  gaz  éthylène 
avec  une  molécule  (deux  atomes)  de  chlore.  C’est  le  chlorure  d’é- 
thylène. 

CMl^  _1_  ci-2  ==  C-mCF^ 

Élhjtène.  Clilonirc 

d’élliyléne. 

Si  nous  comparons  le  gaz  éthylène  C-H^.avec  le  carbure  d’hydro- 
rrène  saturé  CMT®  qui  renferme,  comme  lui,  2 atomes  de  carbone, 
nous  constatons  qu’il  en  diffère  par  deux  atomes  d’hydrogène  en 
moins. 

CM16  — IF^  — CMl^ 


Les  G atomicités  qui  résident  dans  le  couple  de  deux  atomes  de 
Earbone  ne  sont  donc  pas  saturées  dans  le  gaz  éthylène.  Voilà  pour- 
quoi ce  gaz  peut  absorber  directement  deux  atomes  de  chlore,  ou 
de  brome,  ou  d’iode,  pour  former  une  combinaison  saturée. 


n II 
Il  11 

llydrure  clélliylo. 


Il  II 

li  II 

Llliylènc. 


IIII 

Cl-C-C-Cl 
Il  il 


Chlorure  tlelhylène. 
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C’esl  un  radical  diatomique.  Il  existe  à l’état  de  liberté,  et  peut 
manifester  les  affinités  qui  résident  en  lui  en  entrant  directement 
en  combinaison.  Il  est  le  chef  d’une  nombreuse  tribu.  Les  corps  sui- 
vants forment,  avec  lui,  la  série  homologue  C°Il-°  : 


C-IP  étliylèno. 

C’H®  proi)yU'iie. 
CRI®  butylène. 

amylênc. 

C4D®  hexylène. 

C’Il'*  hepiylènc. 

oclylène. 

C®H'*  nonylène. 

décyléne,  etc. 


Tous  ces  corps  sont  capables  de  fixer  directement  2 atomes  de 
chlore  ou  de  brome.  Dans  les  combinaisons  où  ils  entrent,  ils  pren- 
nent la  place  de  deux  atomes  d’hydrogène.  Ils  peuvent  passer,  par 
double  décomposition,  d’un  composé  dans  un  autre.  Leurs  combi- 
naisons peuvent,  d’ailleurs,  subir  diverses  métamorphoses  analo- 
gues à celles  que  nous  avons  déjà  indiquées. 

Gl^-cols.  — Considérons  l’élliyléne.  Son  dibromure  est  C-lPBr-. 
Les  deu.v  atomes  de  brome  qu'il  renferme  peuvent  être  remplacés 
par  deux  groupes  oxhydryle.  Il  en  résulte  un  dihydrate  d’éthylène. 


" Dp 
C-dl^Br 


" OTÎ 
^ ^011 


Dans  le  dihydrate  d’éthylène,  les  deux  atomes  d’hydrogène  unis 
à l’oxygène  dans  les  deux  groupes  oxhydryle  peuvent  être  rem- 
placés l'un  et  l'autre  par  des  radicaux  acides  analogues  à l’acélyle 
(Voy.  p.  557),  comme  le  seul  atome  d’hydrogène  de  l’unique  groupe 
oxhydryle,  dans  les  alcools  monoatomiques,  peut  être  remplacé 
par  un  radical  d’acide.  C’est  là  le  caractère  d’un  alcool  diaiojuique. 

Au  dihydrate  d’éthylène  qui  a été  nommé  qlycol  correspondent 
* les  hydrates  des  carbures  d’hydrogène  homologues  avec  l’éthylène. 
On  connaît  les  glycols  l^uivants  : 


fr-lD  j [;j[  glycol. 

j q[[  propylglycols. 
CMI®  I qII  biilylylycols. 


4Gi  LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

CMI"'  j amylglycols. 

G**!!'-  I qII  liexylglycols,  etc. 


Aiilour  de  cliacun  de  ces  corps  se  groupent  une  multitude  dedé- 
rivés  parmi  lesquels  nous  signalerons  particuliérement  des  élhers, 
des  acides  et  des  ammoiiiaques  composées. 

Éthers  des  g^lyeols.  — Ils  résultent  de  la  substitution  de  radi- 
caux d’alcools  ou  d’acides  à l’hydrogène  des  groupes  OU.  Sans 
vouloir  entrer  ici  dans  des  détails  qui  trouveront  leur  place  plus 
loin,  nous  nous  contenterons  de  citer  quelques  exemples  : 


" ( 

CMl*  I 

monoélhj  liqne.  diélliylique.  monacôlique.  diaiélique. 

Acides  diatomiques  et  hihasiques.  — Considérons  les  acides 
qui  se  rattachent  aux  glycols.  Us  résultent  de  leur  oxydation.  Pour 
en  définir  le  mode  de  formation  et  la  constitution,  il  est  nécessaire 
de  développer  la  formule  des  carbures  d’iiydrogéne  qui  constituent 
les  radicaux  de  ces  glycols.  Prenons  l’élliyléne  et  le  glycol  éthyléni- 
que.  Par  oxydation,  celui-ci  peut  donner  deux  acides  résultant,  le 
premier  de  la  substitution  d’un  atome  d’oxygéne  à deux  atomes 
d’hydi  ogéne,  le  second  de  la  substitution  de  deux  atonies  d’oxygène 
à quatre  atomes  d’hydrogène.  Les  formules  suivantes  expriment 
la  constitution  de  tous  ces  composés  : 


O.C^IF 

ou 

col 


r.'iVI  o.c”-ns 
'^Ivcol 


CMl 


O.C*lPO 
I OH 

Glycol 


\ O.CUFO 
I O G-U^o 
GIvcol 


CI12  Gir^Br 

. GH-  GU*Br 

Élhylêiic.  Bromure 

éthylène. 


GIF.OH 

CH*.  OH 
Glycol. 


CH*. OH  CO.OH 

CO.OII  CO.OH 

Acide  Acide 

glycoliiiue.  oxalique 


Les  acides  glycolique  et  oxalique,  qui  résultent  de  l’oxydation 
du  glycol,  sont  tous  deux  diatomiques,  puisiiu’ils  dérivent  d’un 
alcool  diatomique.  Mais  le  premier  est  monobasique,  parce  qu’il  ne 
renferme  qu'un  seul  atome  d’hydrogène  qui  puisse  être  échangé 
contre  un  métal.  Le  second  est  bibasique,  car  il  renferme  deux  ato- 
mes d’hydrogène  capables  d’être  remplacés  par  une  quantité  équi- 
valente de  métal.  Cet  hydrogène  basique  est  celui  qui  fait  partie 
d’un  groupe  C0.01I=C0’M1  (page  45-4).  L’acide  oxalique  est  formé  de 
deux  groupes  CO'MI  -,  il  est  bibasique.  L’acide  glycolique  en  renferme 
un  seul  : il  est  monobasique.  L’hydrogène  uni  à l’oxygène  du  groupe 
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en*. OU  est  celui  qu  on  nomme  alcoolique.  Il  peut  être  remplacé  par 
un  radical  d acide,  mais  il  ne  s échange  point  facilement  conire  un 
mêlai.  Tout  corps  qui  renferme  un  groupe  Cir-.ÜIl  est  un  alcool; 
tout  corps  qui  renlerme  un  groupe  CO.ÜII  est  un  acide.  Voilà  les 
alcools  et  les  acides  définis  par  leur  conslitution.  L’acide  glyco- 
lique  està  la  fois  acide  et  alcool,  car  il  renferme  le  groupe  CÙ'.Oll, 
en  même  temps  que  le  groupe  CO. OH. 

Il  existe  une  série  d acides  homologues  avec  l’acide  glycolique, 
une  autre  série  homologue  avec  l’acide  oxalique.  Tous  se  rattachent 
à des  alcools  diatomiques  supérieurs. 

. Ammoniaques  diatoniiqucs  ou  diamincs.  — On  COlinaîl 
aussi  des  alcaloïdes  qui  sont  à ces  alcools  ce  que  réthylamine  et 
ses  homologues  sont  aux  alcools  monoatomiques.  Telle  est  l’éthy- 
lène-diamine  Ses  relations  avec  le  chlorure  d'éthylène  et  le  glycol 
sont  exprimées  par  les  formules  suivantes  : 


tr  PI 

^ \CI 

Chlorure  d'éthylène. 


C-fO 


.011 


\0II 

Glycol. 


p!,ii4/Azll2 

^ \AzIl* 

Éthylène-diamine. 


Alcools  d’aioniicité  supérieure.  — Il  existe  des  alcools  d’a-' 
lomicité  supérieure.  La  glycérine,  par  exemple,  est  un  alcool  tria- 
lomique. 

On  y admet  1 existence  d’un  radical  (G^Il^),  qui  est  trialomique 
parce  qu  il  dérive  du  carbure  saturé  C-’II®  par  la  sousiraclion  de  trois 
atomes  d hydrogène.  Dnnsl  érylhrite,  alcool  tétratomique,  on  admet 
l’existence  d’un  radical  tétratomique  H^.  Enfin,  la 

matièie  sucrée  neutre  tju  on  retire  de  la  manne,  et  qui  porte  le  nom 
de  mannite,  a été  envisagée  comme  un  alcool  hexalomique.  Elle  a de 
nombreux  congénères  parmi  lesquels  nous  citerons  d’autres  ma- 
tières suciées,  qui  sont,  comme  elle,  des  alcools  d’atomicité  supé- 
1 ieure.  Les  formules  suivantes  expriment  la  composition  et  les 
fonctions  de  ces  alcools  polyalomiques  : 


C^ll^ 


011 

Ufl 

OU 


Glycérine. 


C^lic 


( oir 

) Oli 
011 
^ OII 


Érylhrite. 


C«iîs(0II)<^ 


Mjiniiile. 


Autour  de  tous  ces  corps  viennent  se  grouper  de  nombreux  dé- 
rivés, tels  que  des  éthers,  des  acides,  etc. 
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O 

On  voit  par  les  développemciUs  qui  précèdent  que  les  hydrales 
neutres,  qu’on  nomme  alcools,  sont  très-impoi  lants  par  eux-mêmes 
et  par  les  dérivés  qui  s’y  rattachent,  en  quelque  sorte,  par  des  liens 
-^de  parenté.  De  là  les  éléments  d’une  classification  naturelle  des 
-substances  organiques. 


COMBINAISONS  DU  CYANOGÈNE 

Gay-Lussac  a nommé  cyanogène  le  radical  de  l’acide  prussique 
ou  cyanhydrique  que  Scheele  avait  découvert  en  1782.  Ce  radical 
est  l'orrné  del  atome  de  carbone  et  de  1 atome  d’azote.  Dans  l'acide 
cyanhydrique,  il  est  uni  à l’hydrogène;  dans  les 'cyanures,  il  est 
uni  à des  métaux. 

(CAz)'lI  (C.\z)'K  (CAzj^lIg" 

Acide  cyanhydrique.  Cyanure  de  polassiiim.  Cyanure  de  mercure. 

On  peut  comparer  les  combinaisons  précédentes  aux  chlorures 
correspondants  ; . 

cm  ciK  cmig" 

Acide  clilorhydrique.  Chlorure  de  polassium.  Cyanure  inercurique. 

Le  cyanure  de  potassium,  chose  remarquable,  est  isomorphe  avec 
le  chlorure  de  potassium. 

Le  cyanogène,  formé  d’un  atome  de  carbone  et  d’un  atome  d’azote, 
joue  donc  dans  les  composés  précédents  un  rôle  analogue  à celui  du 
chlore.  C’est  un  radical  monoatomique.  Et,  de  fait,  l’azote  triva- 
lent  ne  peut  saturer  que  trois  des  quatre  atomicités  qui  résident 
dans  un  atome  de  carbone.  11  en  reste  donc  une  qui  est  en  quelque 

IV 

sorte  disponible.  De  là  le  pouvoir  du  cyanogène  (Ce.^z)'  de  fonc- 
tionner comme  un  radical  monoatomique. 

CYANOGÈNE. 

(C.4Z)"  = Gy" 

Préparation.  — On  chauffe  du  cyanure  de  mercure  dans  une 
petite  cornue  munie  d’un  tube  de  dégagement.  Le  mercure  se  vo- 
latilise et  il  se  dégage  un  gaz  que  l’on  recueille  sur  la  cuve  à mer- 
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cure.  Il  reste  dans  la  cornue  une  masse  solide  l.truiie  c|ui  jDOSséde 
la  même  composition  que  le  cyanogène  et  qu’on  désigne  sous  le 
nom  de  paracijanogène. 

{CAz)2llg  r=  (CAz)--^  + Ilg. 

Composition  et  propriétés.  — Le  cyanogène  est  un  gaz  inco- 
lore et  doué  d une  lorle  odeur  d amandes  amères.  Il  est  coercible. 
Sous  la  pression  de  4 atmosphères  ou  par  un  froid  de  —*25%  il  se 
condense  facilement  en  un  liquide.  Ce  dernier  a pu  être  solidifié. 
Sa  densité  est  égale  àl,8(JCi  par  rapport  à l’air.  Rapportée  à l’hy- 
drogène, elle  est  2G.  C’est  le  cyanogène  libre. 

11  s’est  séparé  du  mercure  qui  tapisse  en  petites  gouttes  la 
Aoùte  de  la  coi  nue.  L atome  de  mercure  était  combiné  avec  deux 
gioupes  (CAz),  qui  sont  demeurés  unis  l un  à l’autre,  dans  le 

gaz  qui  s’est  dégagé.  Celui-ci  renferme  CAz  uni  à CAz.  Sa  formule 
est  : 

AzC-CAz  = (CAz)-  = 2 volumes. 

2 volumes  de  ce  gaz  renferment  2 atomes  de  carbone  et  2 atomes 
d’azote. 

Cette  composition  peut  se  déduire  de  l’analyse  eudiométrique. 
Expéi  ience.  J introduis  dans  un  eudiomètreà  mercure  2 volumes 
de  cyanogène  et  4 volumes  d’oxygène.  Je  fais  passer  l’étincelle  élec- 
trique . une  lumière  bleue  éclate  et  le  volume  du  gaz  n’est  pas 
cliangé.  Et  si  je  fais  passer  de  la  potasse  caustique  dans  l’eudio- 
mètre,  les  6 volumes  du  mélange  vont  se  réduire  à 2. 

4 volumes  de  CO*  se  sont  donc  formés; 

2 volumes  d’azote  sont  restés; 

2 volumes  de  cyanof(ène  renlerment  donc  le  carbone  contenu  dans  2CO* 
c’est-à-dire  C*,  et  Az*.  ’ 

C’est  ce  qu’on  exprime  en  disant  que  la  formule  du  cyanogène  C*Az*  = Cv* 
répond  à 2 volumes. 

Au  contact  d’un  corps  enflammé,  le  cyanogène  brûle  à l’air  avec 
une  fiamme  pourpre,  en  donnant  du  gaz  carbonique  et  de  l’azote. 

L’eau  en  dissout  4 fois  1/2  son  volume.  Abandonnée  à elle-nièmo, 
cette  solution  laisse  déposer  des  llocons  bruns.  Elle  relient  en 
dissolution  de  l’urée,  du  carbonate  d’ammoniaque,  du  cyanhydrale 
d’ammoniaque,  de  l’oxalate  d’ammoniaque. 
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it 


G'^Az^^ 

-f 

“ C^OMAzll'*)"- 

C yanofïènc. 

Oxalale  d’ammonium. 

G2Az2 

IL^O 

CAzII  q-  ^jl^Az 

Cyanogène. 

Acide  Acide 

cyanliydriqnc.  cy.iniiiuc. 

Il/AZ 

Il-’O 

CQ2  + AzlP 

Aci(1e  cyanique. 

Aiimoniaque. 

L’ammoniaq'ie  formée  dans  celte  dernière  réaction  s’unit,  d’au- 
're  p:irt,cà  une  portion  de  l’acide  cyanique  pour  former  du  cyanale 
rainmoninm  qui  se  convertit  en  urée,  ('oy  plu>  loin.) 

Chose  curieuse,  en  présenced’iinetrès-pelile qinmlilé  d’aldéliyde, 
a décomposition  du  cyanogène  par  l’eau  ne  donne  naissance,  à peu 
vie  chose  près,  qu’à  un  seul  produit,  l’oxamide. 

C“-Az2  -h  2ir^o  r-_-: 

Oxamide. 

Expérience.  Je  cliauffe  dans  une  cloclie  courbe  sur  le  mercure  un 
dagment  de  potassium  dans  du  gaz  cyanogène.  Une  vive  lumière 
'0  montre  tout  à coup.  Le  polassimn  devient  incandescent  en 
-^'unissant  au  cyanogène,  et  il  se  forme  du  cyanure  do  potassium. 

(CAz)‘^  + K"  ^ !2CAzK 

Dans  celle  réaction  le  cyanogène  entre  en  combinaison  directe 
avec  un  métal.  Il  se  comporte  comme  un  corps  simple,  tel  que  le 
.Jilore. 

Le  paracyanogéne  que  nous  avons  menlionné  pins  haut  est  un 
jtolymère  du  cyanogène.  Lorsiiu’on  le  chautfe  brusquement  au 
ronge,  il  se  transforme  conijilélement  en  cyanogène  gazeux. 

ACIDE  CYANHYDRIQUE. 

CAzlI  = Cyll 

Préparatiosa.  — Gay-Lussac  préparait  l’acide  cyanhydrique  en 
chaiilTanl  le  cyanure  de  mercure  avec  l’acide  chloniydrupie. 

Un  procédé  plus  facile  consisie  à décomi>o^er  par  l’acide  sulfu- 
rique le  prusAale  de  potasse  ou  lerrocyanure  de  potassium.  On 
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chauffe  dans  une  cornue  8 parlies  de  ce  sel,  en  pondre,  avec  9 par- 
ties d'acide  sulfurique,  préalablement  étendu  de  14  parlies  d’eau. 

Le  col  de  la  cornue  est  dirigé  en  haut,  de  telle  sorte  que  les  va- 
peurs aqueuses  s’y  condensent,  et  que  l’eau  condensée  reflue  dans 
la  cornue,  tandis  que  les  vapeurs  de  l’acide  prussique,  qui  est  très- 
■solalil,  voiit  traverser  d abord  un  tube  rempli  de  chlorure  de  cal- 
cium et  se  condenser  plus  loin,  dans  un  ballon  récipient,  bien  re- 
froidi, dans  lequel  onintroduitdes  fragmenlsdechlorure  decalcium. 
Celui-ci  déshydrate  entièrement  l’acide  cyanhydrique. 

Propriété».  — Cet  acide  est  un  liquide  incolore,  limpide,  três- 
volatil,  doué  d’une  odeur  pénétrante  d’amandes  amères.  Sa  densité 
est  égaie  à 0,/058  à -H  7“.  11  bout  à 20°, 5.  11  se  prend  à — 15°  en 
une  masse  cristalline. 

Il  rougit  à peine  la  teinture  de  tournesol.  Au  contact  d'un  corps 
incandescent,  il  s’enflamme  et  brûle  avec  une  flamme  blanche  lé- 
gèrement teintée  de  violet. 

Abandonné  àlui-mème  à l’état  de  pureté  il  ne  se  conserve  pas.  Il 
brunit,  et  finit  par  se  convertir  en  une  masse  brune  solide. 

Il  se  dissout  dans  l’eau  en  toutes  proportions. 

Lorsqu'on  mêle  l’acide  cyanhydrique  avec  son  volume  d’acide 
chlorhydrique  concentré,  le  mélange  s’échauffe,  et  laisse  déposer 
bientôt  des  cristau.v  abondants  de  sel  ammoniac  : l’eau  mère  ren- 
ferme  de  l'acide  formique. 

CAzII  -h  21L^0  rz:  Cir-’O-  -h  AzlP 

Acide  Acide 

cyanliydrique.  formique. 

L’acide  cyanhydrique  peut  fonctionner  vis-à-vis  des  hydraci- 
des  comme  une  ammoniaque  composée  Az(ClI)'"  {fonnomtrile).  Il 
s’unit  avec  élévation  de  température  aux  acides  chlorhydrique, 
bromhydrique,  iodhydrique,  pour  former  des  composés,  tels  que 
Az(CII)  ,11C1  et  Az(ClI)  ,111,  comparables  aux  sels  d’ammoniaque. 
Dans  ces  composés  cristallins,  les  bases  anhydres  peuvent  déplacer 
l’acide  cyanhydrique,  comme  elles  déplacent  l’ammoniaque  dans 
les  sels  ammoniacaux:  ainsi 

Az{CII).llCl  4-  2Azll3  = AzIDCI  -f  CAzII.  ' 

L’oxyde  de  cuivre  déplace  de  même  l’acide  cyanhydrique  dans  le 
bromhydrate  de  formonitrile. 


VVUllTZ. 


27 


470 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

Les  acides  oxygénés  organiques  ne  s’unissent  à l’acide  cyanhy- 
drique que  difficilement  et  à une  température  élevée. 

La  connaissance  de  ces  faits  intéressants  est  due  à M.  Arm. 
Gautier. 

L’acide  cyanhydrique  est  le  plus  rapide  et  le  plus  redoutable  des 
poisons.  Une  goutte  déposée  sur  l’œil  d’un  lapin  suffit  pour  faire 
périr  cet  animal,  au  bout  de  quelques  instants,  à la  suite  de  con- 
vulsions terribles. 

On  caractérise  l’acide  cyanhydrique  à l’aide  des  expériences  sui- 
vantes: 

Expériences.  1°  Je  verse  une  solution  d’acide  cyanhydrique  dans 
une  solution  d’azotate  d’argent  : il  se  forme  un  précipité  blanc  de 
cyanure  d’argent.  Convenablement  séché,  ce  cyanure  laisse  dégager 
du  cyanogène  lorsqu’on  le  chauffe. 

2“  Dans  un  mélange  de  sulfate  ferrique  et  de  sulfate  ferreux  en 
solution,  je  verse  une  goutte  d’acide  cyanhydrique,  puis  un  excès  de 
potasse  caustique.  Il  se  forme  un  précipité  épais  et  foncé  que  je 
traite  par  un  excès  d’acide  chlorhydrique.  Celui-ci  dissout  les  hy- 
drates ferrique  et  ferreux  précipités  et  laisse  du  bleu  de  Prusse,  qui 
colore  fortement  la  liqueur. 

CYANURES  MÉTALLIQUES. 

Nous  n’en  ferons  connaître  que  les  deux  plus  importants,  savoir  : 
le  cyanure  de  potassium  et  le  cyanure  de  mercure. 

Cyanure  de  potassium.  CyK  = CAzK.  — Pour  le  préparer,  on 
chauffe  au  rouge,  dans  une  cornue  de  grès,  le  ferrocyanure  de  po- 
tassium, préalablement  desséché.  Après  le  refroidissement,  on 
épuise  par  l'alcool  bouillant  la  masse  noire  qui  reste  dans  la  cor- 
nue. L’alcool  laisse  un  dépôt  noir  formé  de  charbon  et  de  carbure 
de  fer.  La  solution  alcoolique,  évaporée  dans  le  vide,  abandonne  du 
cyanure  de  potassium  sous  forme  d’une  masse  blanche  cristalline. 

Ce  corps  cristallise  en  cubes.  Il  possède  une  saveur  caustique  et 
un  arrière-goût  d’amandes  amcres.  Il  est  très-vénéneux.  11  est 
très-soluble  dans  Peau  et  dans  l’alcool.  Soumise  à rébullition,  sa 
solution  aqueuse  dégage  de  l’ammoniaque  et  se  convertit  en  for- 
miate  de  potassium.  Cette  réaction  s’accomplit  lenteinent  à froid. 
Elle  est  analogue  à celle  que  nous  avons  tait  connaitre,  page  409. 
Chauffé  avec  du  soufre,  le  cyanure  de  potassium  se  convertit  en 
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sulfocyanate  (p.  482).  L’iode  se  dissout  abondamment  dans  une 
solution  de  cyanure  de  potassium  : il  se  forme  de  l’iodure  de  potas- 
sium et  de  l’iodure  de  cyanogène  qui  se  dépose  en  cristaux.  ' 

La  solution  de  cyanure  de  potassium  dissout  les  cyanures  insolu- 
bles de  zinc,  d’argent,  etc.,  pour  former  des  cyanures  doubles. 

Cyanure  (le  mercure.  Cy^llg"  = (CAz)’2IIg'^  — Pour  le  préparer, 
on  dissout  de  l’oxyde  mercurique  finement  pulvérisé  dans  une  so- 
lution aqueuse  d’acide  prussique,  jusqu’à  ce  que  l’odeur  de  celle-ci 
ait  entièrement  disparu,  et  en  évitant  d’ajouter  un  excès  d’oxyde. 
Après  concentration  et  refroidissement,  on  obtient  des  prismes 
incolores,  anhydres,  inaltérables  à l’air  et  à la  lumière.  C'est  le 
cyanure  de  mercure. 

Il  possède  une  saveur  métallique  et  nauséabonde.  11  se  dissout 
dans  8 parties  d’eau  froide. 

La  chaleur  le  décompose  en  mercure  et  en  cyanogène.  Il  se  forme 
en  même  temps  du  paracyanogène. 

La  solution  de  cyanure  de  mercure  dissout  l’oxyde  mercurique 
et  forme  avec  lui  une  combinaison  plus  soluble  que  le  cyanure  et 
cristallisable  en  écailles  incolores. 

Expérience.  Dans  une  solution  de  cyanure  de  mercure  je  verse 
une  solution  d’iodure  de  potassium;  j’obtiens  immédiatement  un 
précipité  en  belles  écailles  nacrées,  combinaison  de  cyanure  de 
mercure  et  d’iodure  de  potassium  Cy^llg.KI.  (Cailliot.) 

FERROCYANURES. 

On  désigne  sous  ce  nom  des  composés  renfermant  à la  fois  du 
cyanogène  et  du  fer  intimement  unis  l’im  à l’autre,  de  manière  à 
former  un  radical  complexe,  capable  de  passer  d’une  combinaison 
dans  une  autre,  par  double  décomposition.  Ce  radical,  qu’on  désigne 
sous  le  nom  de  ferrocyanogène,  renferme  un  atome  de  fer  diato- 
mique ou  bivalent  uni  à G groupes  cyanogène  CAz.  Cliacuu  de  ces 
derniers  représentant  1 atomicité,  il  est  clair  que  le  groupe: 

(Cy=Fe)>'^ 

dans  lequel  2 atomicités  sont  échangées  entre  le  fer  et  2Cy,  doit 
être  tétratomique  : le  ferrocyanogène  peut  donc  se  combiner  avec 
4 atomes  d’un  métal  univalent  tel  que  le  potassium.  Le  com- 
posé important  connu  sous  le  nom  de  ferrocyanure  de  potassium 
ou  prussiate  jaune  de  potasse  offre  une  telle  constitution. 
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Ferrocyanure  de  potassium.  Cy^KeK'^  + 5H-0. — On  obtient 
ce  sel  en  calcinant  en  vase  clos  des  matières  animales,  telles  que 
le  sang,  la  corne,  les  débris  de  peau,  avec  du  carbonate  de  potas- 
sium 3n  lessive  par  l’eau  bouillante  la  masse  calcinée  qui  contient 
du  cyanure  de  potassium.  On  ajoute  à cette  lessive  du  sulfate  fer- 
reux et  l’on  évapore  à cristallisation,  ou  bien  on  la  fait  bouillir  avec 
du  fer  métallique  qui  s’y  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène. 

On  peut  aussi  ajouter  du  fer  au  mélange  des  matières  animales 
avec  le  carbonate  de  potassium  et  calciner  le  tout.  Après  le  re- 
froidissement, on  pulvérise  la  masse,  et  l’on  l’épuise  par  l’eau  bouil- 
lante. La  solution  renferme  du  ferrocyanure. 

Convenablement  concentrée,  elle  laisse  déposer  ce  sel  en  cris- 
taux jaunes.  La  forme  de  ces  cristaux  dérive  d’un  octaèdre  à base 
carrée.  Ils  sont  inaltérables  à l’air,  mais  perdent  12,8  0/0  d’eau  à 
100“.  Le  sel  anhydre  est  blanc. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  se  dissout  dans  2 parties  d'eau 
bouillante  .et  dans  4 parties  d’eau  froide.  11  est  insoluble  dans  l’al- 
cool. Lorsqu’on  le  chauffe  avec  des  corps  riches  en  oxygène,  tels 
que  le  peroxyde  de  manganèse,  on  le  convertit  en  cyanate  de  po- 
tassium, le  fer  lui-même  passant  à l’état  de  peroxyde. 

Fondu  avec  le  soufre,  il  se  convertit  en  sulfocyanate  de  potas- 
sium CAzSK. 

Chauffé  avec  de  l’acide  sulfurique  concentré,  il  donne  de  l’oxyde 
de  carbone  pur.  Il  reste  dans  le  résidu  des  sulfates  ferreux,  de 
potassium  et  d’ammonium. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  précipite  un  grand  nombre  de 
solutions  métalliques.  Voici  la  composition  de  quelques-uns  de  ces 
ferrocyanures  insolubles,  formés  par  double  décomposition: 


Ferrocyanure  de  zinc 
Ferrocyanure  de  cuivre 
Ferrocyanure  de  plomb. 
Ferrocyanure  d’argent 


CyOFeZn- 

Cy'’FeCu- 

CyOFel'b- 

Cy^Fe-Ag* 


précipité  blanc, 
précipité  marron 
précipité  blanc, 
précipité  blanc. 


On  sait  que  le  ferrocyanure  de  potassium  forme  un  précipité 
blanc  bleuâtre  dans  les  sels  ferreux.  Ce  précipité  ren terme  : 


Cy®Fe 


i Fe 
llv^ 


Il  est  identique  avec  le  dépôt  blanc-bleuâtre  qui  se  forme  lorsqu’on 
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chauffe  le  ferrocyanure  de  potassium  avecl’acide  sulfurique  étendu. 

Bleu  de  Prusse  {Cf¥e)^¥e^)K  — C’est  le  précipité  bleu  foncé 
qu  on  obtient  en  versant  une  solution  de  ferrocyanure  de  potas- 
sium dans  un  sel  ferrique. 


SFe^Cie  + SCyCFeK^  = 

Chlorure  Ferrocyanure 

lcrrique.  de  polassiiim. 


lîKCl  + (Cy6Fe)-Fe^ 

Ferrocyanure  ferrique 
(Lieu  de  l'russe}. 


Le  bleu  de  Prusse  du  commerce  se  présente  en  morceaux  ordi- 
nairement cubiques,  offrant  une  belle  couleur  bleue  et  des  reflets 
cuivrés. 

Calciné  au  contact  de  1 air,  il  laisse  un  résidu  de  peroxyde  de  fer. 
Il  est  insoluble  dans  l’eau,  l’alcool  et  les  acides  faibles.  L’acide  oxa- 
lique le  dissout  ; cette  solution  est  employée  comme  encre  bleue. 


FERRICYANURE  DE  POTASSIUM. 


(pRÜSSIATE  ROUGE  DE  POTASSE.) 
(Cy«Fe)«K6 


Ce  beau  sel,  qui  a été  découvert  par  Léopold  Gmelin,  prend 
naissance  lorsqu’on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution 
de  ferrocyanure  de  potassium.  Il  se  forme  du  chlorure  de  polassium 
et  du  ferricyanure  qui  colore  la  liqueur  en  brun-vert  foncé.  Par 
l’évaporation,  elle  laisse  déposer  le  nouveau  sel,  qu’on  purifie  par 

une  seconde  cristallisation.  Le  chlorure  de  polassium  reste  dans 
les  eaux  mères. 


2(Cy^FeK^)  -t-  Cl- 

Ferrucyanuie 
de  polassium. 


2KC1  H-  (Cy6Fe)2l{6 

Ferricyanure 
de  potassium. 


Le  ferricyanure  de  polassium  forme  de  magnifiques  jirismes  cli- 

norhombiqùes,  d un  beau  rouge  de  rubis.  Ces  cristaux  sont  an- 
hydres. 

Ils  renferment  Cyi^Fe’L  K^.  On  peut  y admettre  l’existence  d’un 
radical  hexatoinique  Cy^^-^Fe^  formé  par  l’union  de  2 radicaux  fer- 
rocyanogène.  (Cy^Fe-Cy^Fe)''^  ferricyanogéne. 

Le  ferricyanure  de  polassium  se  dissout  dans  5,8  parties  d’eau 
froide  et  dans  une  quantité  moindre  d’eau  bouillante  La  solution 
est  d’un  brun-jaune  foncé.  Elle  ne  précipite  point  les  sels  ferri- 
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ques.  Dans  les  sels  ferreux  elle  donne  un  }3récij3ité  bleu  ana- 
logue au  bleu  de  Prusse  et  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  bleu  de 
Turnbiill. 

{Cf¥ey-K^  -f-  5SO^Fe  = 5SO'K-  + (CyCFe)"Fe" 

Feri'icynnure  Sulfate  ferreux.  Sulfate  Ferricyrmure 

de  potassium.  de  potassium.  ferreux 

(bleu  de  Turnbull). 

NITROFERROCYANURES. 

Ces  sels,  qui  ont  été  découverts  par  M.  Playfair,  prennent  nais- 
sance par  Faction  de  Facide  azotique  sur  certains  ferrocyanures 
alcalins.  Le  plus  connu  est  le  nilroferrocyanure  de  sodium,  qu’on 
nomme  quelquefois  nilroprussiale  de  soude. 

On  le  prépare  en  oxydant  par  Facide  azotique  étendu  le  ferrocya- 
nure  de  potassium.  En  évaporant,  on  obtient  des  cristaux  d’azotate 
de  potassium  et  un  dépôt  d’oxamide.  L'eau  mère,  saturée  par  le 
carbonate  de  sodium,  donne  du  nitroprussiate  de  sodium  qui  cris- 
tallise par  l’évaporation,  et  qu’on  purifie  par  de  nouvelles  cristal- 
lisations. 

Ce  sel  se  présente  en  gros  prismes  orthorhombiques,  rouge  de 
rubis.  Sa  composition  est  représentée  par  la  formule  Cy^(AzO)Fe,Na- 
-f-  2IF2Q.  Sa  solution  aqueuse,  qui  est  d'un  rouge-brun,  donne  dans 
les  solutions  des  sulfures  alcalins  une  coloration  pourpre  très- 
intense,  mais  fugace. 

CHLORURES  DE  CY.tNOGÈNE. 

On  en  connaît  deux,  un  chlorure  CyCl,  liquide  au-dessous  de 
15,5,  et  un  chlorure  solide  Cy^Cl^  : ces  deux  chlorures  offrent  un 
curieux  exemple  de  polymérie. 

Chlorure  de  cyanogène  liquide.  CyCl  — CAzCl.  — On  le  pré- 
pare en  dirigeant  un  courant  de  chlore  sur  du  cyanure  de  mer- 
cure, ou  mieux,  dans  une  solution  aqueuse  d’acide  cyanhydrique, 
(pi’on  a soin  de  maintenir  à la  température  de  0“.  11  se  forme  de 
l’acide  chlorhydrique  et  du  chlorure  de  cyanogène. 

CAzII  4-  CF-  = CAzCl  -p  HCl 

En  chauffant  doucement  la  solution  saturée  de  chlore,  on  en  dé- 


CHLORURES  DE  CYANOGÈNE. 


475 


gage  du  chlorure  de  cyanogène  qu’on  fait  passer  à travers  un  tube 
renfermant  du  chlorure  de  calcium  et  qu’on  condense  dans  uii  ré- 
cipient refroidi. 

Convenablement  purifié,  le  chlorure  de  cyanogène  est  un  liquide 
incolore,  doué  d’une  odeur  très-pénétrante  et  qui  irrite  fortement 
les  yeux.  11  bout  à 15“,5. 11  se  solidifie  à — 5°  ou  — 6°.  Pur,  il  se 
conserve  sans  allération,  mais,  lorsqu’il  renferme  une  trace  de 
chlore,  il  se  convertit  bientôt  en  chlorure  solide. 

Chlorure  de  cyanogène  solide.  Cy^Cl^  =:C^Az^Cl^.  — Ce  corps 
résulte  de  la  transformation  polymérique  que  subit  spontanément, 
dans  certaines  circonstances,  le  chlorure  liquide.  On  peut  l’ob- 
tenir aussi  en  exposant  l’acide  cyanhydrique  à l’action  du  chlore 
au  soleil. 

C’est  un  corps  solide,  cristallisable  en  aiguilles  jaunes  brillantes 
ou  en  lamelles.  11  fond  à 140“.  11  bout  à 190“.  Il  est  doué  d’une 
odeur  irritante  particulière.  L’eau  bouillante  le  décompose  immé- 
diatement en  acide  chlorhydrique  et  en  acide  cyanurique. 

C-Àz-Cl-  -h  -f-  3HCL 

Chlorure  de  cyanogène.  Acide  cyanurique. 

Bromure  et  îodure  de  cyanogène.  — Il  existe  um  bromure 
et  un  iodure  de  cyanogène  qui  correspondent  l’un  et  l’autre  au 
chlorure  liquide.  Ils  prennent  naissance  par  faction  du  brome  ou 
de  l’iode  sur  le  cyanure  de  mercure.  Ces  corps  simples  décompo- 
sent le  cyanure  de  mercure  avec  formation  de  bromure  ou  d’iodure 
de  mercure,  l’excès  de  brome  ou  d’iode  s’unissant  au  cyanogène 
pour  former  un  bromure  ou  un  iodure  de  cyanogène. 

Le  bromure  de  cyanogène  CAzBr  est  solide  et  cristallise  en  cubes 
brillants.  Il  fond  à -f  4“  et  se  vaporise  à 15“, 

Viodure  de  cyanogène  CAzl  se  sublime  spontanément  en  belles 
aiguilles  incolores,  lorsqu’on  place  au  fond  d’un  vase  un  mélange 
d’iode  et  de  cyanure  de  mercure.  Il  se  forme  de  l’iodure  mer- 
curique. 

L’iodure  de  cyanogène  est  très-volatil  et  vénéneux.  Son  odeur 
est  pénétrante. 
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COMBINAISONS  DE  L’OXYDE  DE  CARBONE 


Le  gaz  oxyde  de  carbonejoiie  le  rôle  d’un  radical  diatomique.  Il 
-est  capable  de  fixer  1 atome  d’oxygène  pour  former  le  gaz  carboni- 
que, 2 atomes  de  chlore  pour  former  le  gaz  chloroxycarbonique 
ou  phosgène. 

11  peut  aussi  s’unir  à 2 restes  AzII-  qui  sont  monoatomiques,  parce 
qu’ils  représentent  de  l’ammoniaque  moins  1 atome  d’hydrogène; 
enfin,  il  peut  s’unir  à un  reste  Azll,  qui  est  diatomique,  parce  qu’il 
représente  de  l’ammoniaque  moins  2 atomes  d’hydrogène.  Les 
combinaisons  ainsi  formées  possèdent  la  constitution  suivante  : 


Les  deux  dernières  combinaisons  peuvent  être  envisagées  comme 
dérivées  du  type  ammoniaque. 

L’acide  cyanique  dérive  de  1 molécule  d’ammoniaque  par  la  sub- 
stitution du  radical  diatomique  CO,  qu’on  a nommé  carbonyle,  à 
2 atomes  d’hydrogène. 


CO. O gaz  carbonique. 


CO(AzH)''  acide  cyanique. 


Az  l H 


t II 

(Il 


Az  S (^0)" 

\ Il . 


.Acide  cyanique. 


L’urée  dérive  de  2 molécules  d’ammoniaque  par  la  substitution 
du  radical  carbonyle  à 2 atomes  d’hydrogène. 


Urée. 


L’urée  est  donc  la  diamkle  carbonique. 


ACIDE  CYANIQUE. 
CO.tzII 


MM.Liebig  et  Wœbler  ont  obtenu  cet  acide  en  soumettant  l’acide 
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cyanuricjiiG  à la  distillation  sèche.  1 molécule  de  cet  acide,  qui 
est  un  polymère  de  1 acide  cyanique,  se  dédouble  en  cette  circon- 
stance en  3 molécules  d’acide  cyanique. 

C^O"Az"ll"’  = oCOAzH 

Acide  cyanui'ique.  Acide  cyanique. 

Ce  dernier  acide  se  condense  a quelques  degrés  au-dessous  de  C® 
en  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur  forte  et  irritante.  Il  est 
très-peu  stable.  Dèsqu  on  le  sort  du  mélange  réfrigérant  où  il  s’est 
condensé,  il  fait  entendre,  à quelques  degrés  au-dessus  de  0°,  des 
pétillements  et  de  légères  explosions,  et  se  convertit,  par  suite 
d une  transformation  moléculaire,  en  une  masse  blanche  amorphe 
qu  on  nomme  ctjamélide.  Ce  dernier  corps  se  forme  d’ailleurs  en 
môme  temps  que  l’acide  cy.mique  par  la  distillation  sèche  de  l'acide 
cyan  urique. 

Cyanatede  potassium,  COAzK. — Pour  préparer  ce  corps,  on 
fait  un  mélange  intime  de  2 parties  de  ferrocyanure  de  potassium 
Lien  sec  avec  1 partie  de  peroxyde  de  manganèse  desséché  et  en 
poudre  très-fine.  On  introduit  ce  mélange  dans  une  capsule  en  tôle 
à fond  plat  .]u'on  chaulfe  au  rouge  obscur.  On  remue  continuelle- 
ment la  masse  : on  la  voit  alors  noircir,  puis  entrer  en  demi-fusion  ; 
après  le  refroidissement,  on  la  réduit  en  poudre  et  on  l epuise  à 
chaud  par  l’alcool  à 80°  centigrades.  Les  solutions  alcooliques  fil- 
trées laissent  déposer,  en  se  refroidissant,  le  cyanate  de  potas- 
sium sous  l'orme  de  cristaux  lamelleux,  transparents,  anhydres. 

Ce  sel  est  très-soluble  dans  l’eau,  peu  soluble  dans  l’alcool  con- 
centré froid. 

Expérience.  Je  verse  de  l’acide  chlorhydrique  dans  une  solution 
aqueuse  de  cy.niate  de  potassium  : il  se  dégage  du  gaz  carbon i(pic 

avec  une  vive  effervescence.  La  liqueur  renferme  du  chlorure  d’am- 
monium. 


COAzll  -P  IP^O  CO“-  -f-  Azll5 

Il  existe  un  isomère  de  ce  cyanate  de  potassium;  cet  isomère  se 
forme  notamment  par  l’action  de  chloi  ure  de  cyanogène  sur  la  po- 
tasse. (Bannow.) 

CAz.Cl  -t~  2KI10  = KCl  -j-  II-O  -f-  CAz.OK 

fliloiure  Cynnale 

* cyüii()j,'eiie.  Je  potassium. 

27. 
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L’hydrate  correspondant  à ce  sel  de  potassium  serait  le  véritable 
acide  cyaniqiie,  dont  M.  Cloëz  a découvert  l’éther.  Le  composé 
actuellement  connu  sous  le  nom  d’acide  cyaiiique  ne  mérite 
pas  ce  nom.  En  effet,  il  ne  représente  pas  un  composé  du  cya- 
nogène, mais  une  combinaison  de  l’oxyde  de  carbone,  la  carboîii- 
mide.  On  devrait  le  nommer  acide  isocyanique.  Les  formules  sui- 
vantes rendent  compte  de  cette  curieuse  isomérie  : 


Az=C-01I 


0=C=AzII 


Acide  cyaiiique 


Acide  isocyanique. 


IV 

AzEC-ÜK 


0=C=AzK 


Cyanale  de  potassium 
(BannowJ. 


Isocyanate  de  potassium 
(cyanate  ordinaire]. 


IV 

Az=C-0C2ll5 


0=C=AzC2113 


Cyanate  d’étJiyle 
de  JI.  Cloëz. 


Isocyanate  d ’étliyle 
(éther  cyanique  de  iM.  VVurtz). 


Cyanate  d’ammonium.  — Ce  sel  se  forme  lorsqu’on  dirige 
les  vapeurs  d’acide  cyanique  dans  un  ballon  renfermant  du  gaz 
ammoniac.  C’est  une  masse  solide,  blanche,  très-soluble  dans 
l’eau.  Sa  solution  aqueuse,  traitée  par  l’acide  chlorhydrique,  dégage 
du  gaz  carbonique  comme  la  solution  du  cyanate  de  potassium. 
Lorsqu’on  l’abandonne  à lui-même  pendant  quelques  jours,  en 
solution  aqueuse,  ou  qu’on  fait  bouillir  cette  solution,  le  cyanate 
d’ammonium  se  convertit  en  urée. 


(/  r 

^ 47II2 

COAz(AzH^),  COQj", 

Cyanate  d’anunoniiim.  Urée. 


URÉE. 

CIDAzO 


Ce  corps,  entrevu  par  Rouelle  le  jeune  en  1775,  est  le  principe  le 
plus  abondant  de  l’urine  d’où  Fourcroy  et  Vauquelin  Font  retiré  à 
l’état  de  pureté  en  1799.  M.  Wœhler,  le  premier,  a obtenu  l’urée 
artiliciellement  en  unissant  l’acide  cyanique  à rammoiiiaque  : 

COAzlI  -H  tPAz  ==  ClfiAz^-'O 

Acide  cyanique. 


UHEE. 
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Celte  découverte  offre  le  premier  exemple  de  la  syntliè^e  d’un 
corps  organique. 

L’urée  se  forme  encore  par  l’action  du  gaz  chloroxycarbonique  sur 
rammoniaque  (Natanson). 

CO<“,  -I-  2AzIl5  = + 211C1 

Gaz  cliloroxy-  Ui  ùe. 

carboiiiciuc. 

Elle  prend  aussi  naissance  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur  le 
carbonate  d’éthyle. 

co<ox'll*  + 2AzU=  = Cü<fJ[*  + 2(C=iis.on) 

Carbonate  d'éthyle.  Urée.  Alcool. 

Ces  réactions  démontrent  que  l'urée  est  l’amide  de  l’acide  carbo- 
nique, c’est-à-dire  la  diamide  carbonique.  De  fait,  elle  représente  du 
carbonate  d’ammonium  neutre,  moins  '2  molécules  d’eau. 


P^/O.AzH'i 

^^^O.AzlD 


— 2ir^O  =r 


rn/^zlD 

^^\Azll2 


Préparation.  — 1°  Pour  retirer  l’urée  de  l’urine,  on  concentre 
celle-ci  au  bain-marie  en  consistance  sirupeuse;  on  laisse  refroi- 
dir et  l’on  ajoute  un  excès  d'acide  azotique  froid.  La  liqueur  se 
prend  en  une  masse  de  cristaux  qui  sont  ordinairement  colorés  en 
jaune-brun.  On  les  fait  égoutter,  on  les  lave  à l’eau  glacée,  puis  on 
les  redissoul  dans  l’eau  chaude,  et  l’on  ajoute  à la  solution  du  char- 
bon animal  lavé  à l’acide  chlorhydrique.  On  chaulfe  au  bain-marie 
pendant  quelques  instants,  puis  on  filtre.  Par  le  refroidissement  on 
obtient  des  cristaux  incolores  d’azotate  d’urée. 

On  les  délaye  dans  l’eau,  et  l’on  ajoute  peu  à peu  une  solution 
concentrée  de  carbonate  de  potassium  jusqu’à  ce  que  toute  effer- 
vescence ait  cessé.  11  se  dégage  du  gaz  carbonique  et  il  se  forme  de 
l’azotate  de  potassium.  L’urée  est  mise  en  liberté.  On  évapore  la 
liqueur  à siccilé  au  bain-marie  et  l’on  épuise  le  résidu  par  l’alcool 
absolu.  L’urée  se  dissout,  l’azotate  de  potassium  reste.  La  solution 
alcoolique  étant  concentrée,  l’urée  cristallise. 

2“  On  prépare  du  cyanale  de  potassium  en  chauffant  sur  une  pla- 
que de  tôle  28  parties  de  ferrocyanure  de  potassium  bien  sec  et 
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14  parliesde  peroxyde  de  manganèse,  ainsiquenous  l’avons  indiqué 
page  477.  On  pulvérise  grossièrement  la  masse  refroidie,  et  on 
l’épuise  par  l’eau  froide,  qui  dissout  le  cyanale  de  potassium.  A la 
liqueur  Hllréeon  ajoute  20  parlies  de  sulfate  d’ammonium,  et  l’on 
évapore  à siccité,  au  bain-marie.  Le  résidu  est  épuisé  par  l’alcool 
bouillant  qui  dissout  l’urée  et  laisse  du  sulfate  de  polassium. 

Dans  cette  opération,  le  cyanate  de  polassium  et  le  sulfate  d’am- 
monium forment,  par  double  décomposiliun,  du  sulfate  de  polas- 
sium et  du  cyanate  d’ammonium  qui  se  convertit  en  urée. 

Propriétés.  — L’urée  se  sépare  de  sa  solution  aqueuse  en  longs 
prismes  aplatis  et  striés.  La  solution  alcoolique  la  laisse  quelquefois 
déposer  en  prismes  à base  carrée. 

Ces  cristaux  sont  incolores;  ils  possèdent  une  saveur  fraîche. 
Ils  se  dissolvent  dans  leur  poids  d’eau  à 15°,  et  dans  5 parties 
d’alcool  froid,  d’une  densité  de  0,810.  Ils  sont  trés-peu  solubles 
dans  l’éther. 

Eapérience.  J’ajoute  une  solution  d’urée  à une  solution  concentrée 
de  chlorure  de  chaux.  Il  se  produit  immédiatement  un  abondant 
dégagement  de  gaz,  mélange  d’azote  et  de  gaz  carbonique.  L’urée  se 
détruit  entièrement. 

CH\\zO  + IDO  + 5CL-Î 11=  4-  Az  + CllGl 

La  solution  aqueuse  de  chlore  agit  comme  le  chloi  ure  de  chaux. 

L’acide  azoteux  détruit  instantanément  l’urée  en  formant  de 
•l’eau,  du  gaz  carbonique  et  de  l’azote. 

ClDAz^O  -f  Az'-^0°  =CO-  -h  211-0  -f-  2Az^^ 

Lorsqu’on  chautfe  une  solution  d’urée  à 140°  dans  un  tube  scellé, 
elle  se  dédouble  : absorbant  les  éléments  de  l’eau,  elle  se  convertit 
en  carbonate  d’ammoniaque. 

ClHAz-0  11-0  = CO-  4-  2AzlP 

Celle  transformation  de  l’urée  en  carbonate  d’ammoniaque  s’ac- 
complit spontanément  dans  l’urine  ancienne,  sous  l’inlluence  d’un 
ferment  spécial.  (Van  Tieghem.) 

Action  de  la  clialoiir  sur  l’urée.  Acide  e^'aiiiiri(|iie.  — 

L’urée  fond  à 120°.  Lorsqu’on  la  porte  rapidement  à une  tempéra- 
ture plus  élevée,  elle  dégage  de.  î’ammoniaque  et  laisse  un  résidu 
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blanc  qui  est  Vacide  cyanurique.  Ce  corps  est  l’acide  Iricyanique  : 

(C0)"AzH 
G*0\\z^IF  = (C0)"ÂzH 
(CO/'ÀzH 

Il  résulte  de  la  combinaison  de  5 molécules  d’acide  cyanique  qui 
se  condensent  en  une  seule,  et  qui  se  lient  l’une  à l’autre  par 
l’azote  que  chacune  d’elles  renferme.  C’est  ce  qui  est  indiqué  dans 
laformule  par  les  traits  d’union,  qui  marquent  les  échanges  d’ato- 
micités entre  l’azote  pentatomique  ou  quintivalent.  De  fait,  les  5 
atomes  d’azote  sont  disposés  en  une  sorte  d’anneau,  de  façon  que 
chacun  d’eux  échange  une  atomicité  avec  son  voisin. 

Az  ' 

/ \ 

Az — Az 

L’acide  cyanurique  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  lise  dépose 
en  petits  cristaux  incolores  de  sa  solution  aqueuse  bouillante.  11 
renferme  alors  2 molécules  d’eau  de  cristallisation. 

Soumis  à la  distillation  sèche,  il  se  convertit  en  acide  cyanique. 

Combinaison!*  de  Turce  avec  les  acides.  — Si  l’on  verse  de 
l’acide  azotique  dans  une  solution  concentrée  d’urée,  la  liqueur  se 
prend  en  une  masse  de  cristaux  blancs,  lamelleux,  qui  sont  de 
l’azotate  d’urée  Cll^Az-0,  AzO^lI. 

Ces  cristaux  sont  solubles  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  Ils  rougis- 
sent fortement  le  tournesol.  Ils  se  décomposent  à 140"  en  dégageant 
une  grande  quantité  de  gaz. 

On  connaît  aussi  un  chlorhydrate  d’urée  ClDAz-0,llCl  et  un  oxa- 
late  d’urée  "iClD-U^O,  C-H’O^.  Ce  dernier  sel  se  précipite  en  petits 
cristaux  incolores  et  grenus,  lorsqu’on  ajoute  une  solution  concen- 
trée d’acide  oxalique  à une  solution  concentrée  d’urée. 

Combiiiai!*ons  de  l'iiréc  avec  les  ox;^dcs  et  avec  les  st  !s. 
— 11  existe  plusieurs  combinaisons  d’urée  et  d’oxyde  inerciii  ique. 
Elles  prennent  naissance  soit  par  l’action  directe  de  l’oxyde  inercu- 
rique  surrnréequi  dissout  cet  oxyde,  soit  par  la  réaction  du  su- 
blimé corrosif  ou  de  l'azotate  mercurique  sur  l'urée  qui  est  préci- 
pitée par  ces  deux  sels.  L’oxyde  d’argent,  récemment  préequté,  se 
convertit,  dans  une  solulion  d urée,  en  une  poudre  grise,  (;oinbi- 
naison  d’urée  et  d’exyde  d’argent. 


482 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

Parmi  les  combinaisons  que  Purée  peut  former  avec  divers  sels, 
la  plus  importante  résulte  de  l’action  du  chlorure  de  sodium  sur  ce 
corps.  Ce  sont  des  cristaux  incolores,  appartenant  au  type  du 
prisme  clinorhombique  et  renfermant  CH'^Az*0  + NaCl  + 11-0. 


URÉES  COMPOSÉES. 

On  désigne  sous  le  nom  à' urées  composées  ou  substituées  des  com- 
binaisons qui  dérivent  de  Purée  par  la  substitution  de  divers  radi- 
caux alcooliques  à Pliydrogéne.  On  les  obtient  soit  en  faisant 
réagir  l’acide  cyanique  sur  les  ammoniaques  composées,  soit  en 
traitant  les  éthers  cyaniques  par  l’ammoniaque  ou  par  les  ammo- 
niaques composées.  (Ad.  Wurtz.) 

C-ll^ 

COAzlI  4-  Az^J;,  ^ 

Acide  cyanique.  Élhylamine. 

COAz(C-lP)  4-  Azll-  = 

Cyanate  d’élhyle 
(éther  isocyanique). 

Voici  la  nomenclature  et  la  composition  des  principales  urées 
somposées  : 


../AzH(C^H^) 

^^^AzH"- 

Élhylurée. 

PQ/ A zll(C-ll^) 

Éthylurée. 


ClDAz-0 

GH3(CH5)Az-0 

CH3(G4F)Az-0 

GH^G^P)-Âz-0 

GH(G^115)*Az®0 

GH5(G^ID‘)Az-0 

GH3(G0H»jAz-Ü 

GH-(G«H*)2Az-Ü 


urée. 

métiiylurée. 

éthylurée. 

diéthylurée. 

Iriéthylurée. 

amylurée. 

phénylurée. 

diphénylurée 


SULFOCYANATE  DE  POTASSIUM. 

GSAzK 

Ce  sel,  qu’on  nomme  quelquefois  sulfocyanure  de  potassium,  ré- 
pond au  cyanate.  L’atome  d’oxygène  de  celui-ci  s’y  trouve  remplacé 
par  un  atome  de  soufre. 

Pour  le  préparer,  on  chauffe  au  rouge  obscur,  dans  un  matras 
luté  ou  dans  un  creuset,  un  mélange  de  2 parties  de  ferrocyanure 
de  potassium  avec  une  partie  de  Heur  de  soufre.  Après  le  refroidis- 
sement, on  dissout  la  masse  dans  Peau,  on  liltre  et  l’on  ajoute  à la 
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liqueur  du  carbonate  de  potassium  tant  qu’il  se  forme  un  précipité 
de  carbonate  ferreux.  On  liltre  de  nouveau,  on  évapore  à siccité, 
on  épuise  le  résidu  par  l’alcool  et  l’on  abandonne  la  solution  à l’é- 
vaporation spontanée. 

Le  sulfocyanote  de  potassium  cristallise  en  longs  prismes  striés 
qui  ressemblent  au  salpêtre,  ou  en  aiguilles  terminées  par  un  pointe- 
ment  à 4 faces.  Il  est  déliquescent,  très-soluble  dans  l’eau  et  dans 
l’alcool. 

La  solution  de  sulfocyanate  de  potassium  produit  dans  les  sels 
ferriques  une  coloration  rouge  de  sang  intense,  due  à la  formation 
d’un  sulfocyanate  ferrique. 

Sulfocyanate  d’animonîiim.  CSAz  (AzIP). — Ce  corps  corres- 
pond au  cyanate  d’ammonium.  On  le  rencontre  dans  les  eaux  de 
purification  du  gaz  de  l’éclairage.  Lorsqu’on  le  chaufte  à 170°,  il 

se  convertit  en  urée  sulfurée  fusible  à 149“.  (Reynolds.) 

Les  sulfocyanates  présentent  une  isomérie  toute  semblable  à 
celle  qui  a été  signalée  pour  les  cyanates  (page  478). 

ALCOOLS  MONOATOMIQUES  ET  DÉRIVÉS 

Les  composés  que  nous  allons  étudier  font  partie  de  la  grande 
classe  des  alcools.  Ce  sont  des  hydrates  neutres,  dérivant  de 
carbures  d’hydrogène  par  la  substitution  du  radical  oxliydryle 
OU  à un  atome  d’hydrogène.  Parmi  ces  corps,  les  plus  importants 
sont  ceux  qui  se  rattachent  à l’alcool  ordinaire  ou  hydrate  d’éthyle, 
et  dont  nous  avons  indiqué  la  série  page  452.  L’esprit  de  bois  ou 
hydrate  de  méthyle  est  le  terme  le  plus  simple  de  cette  série.  En 
étudiant  ses  combinaisons,  en  1835,  MM.  Dumas  et  Péligot  ont,  les 
premiers,  appelé  l'attention  sur  la  fonction  « alcool  ». 

COMBESAISONS  MÉTIIYLIQUES. 

On  peut  y admettre  l’existence  d’un  radical  ClU  auquel  on  a donné 
le  nom  de  méthyle.  L’esprit  de  bois  est  l’iiydrate,  le  gaz  des  ma- 
rais est  l’hydrure  de  méthyle  (méthane).  A cet  hydrure  corres- 
pondent un  chlorure,  un  bromure,  un  iodure.  Le  chloroforme  est 
le  chlorure  de  méOiyle  dichloré,  ou  l'hydrure  de  méthyle  ti  ichloré. 
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A riiydrate  de  mélhÿle  se  rattachent  les  sels  de  méthyle  ou  éthers 
méthyliques,  qui  résultent  de  l’action  des  acides  sur  ce  corps  et  qui 
sont  à l’hydrate  de  méthyle  ce  que  les  sels  de  potassium  sont  à 
l’hydrate  de  potassium.  Ce  sont  les  éthers  méthyliques  composés. 
Les  formules  suivantes  feront  comprendre  les  relations  qui  exis- 
tent entre  tous  ces  corps  : 


CIFII 

Ilydrure  de  mélhyle 
(métliane). 

CIPCl 

Chlorure  de  mûtliyle. 
CIICP 

Cliloroforme. 


CH\o 

Hydrate  de_niétliyle. 


CIINq 

Oxyde  de  iiiélhyle. 
Acétate  de  mélhyle. 


Nous  décrirons  ces  combinaisons  d’une  manière  très-sommaire. 


MÉTHANE  OU  HYDROGÈNE  PROTOC.VRBONÉ. 

(gaz  UES  MAHAIS.) 

CIP 

Le  gaz  inflammable  qui  se  dégage  de  la  vase  des  marais  est  l'hy- 
drogène protocarboiié  impur.  Le  même  gaz  lait  souvent  irruption 
dans  les  galeries  des  mines  de  houille.  C’est  le  (jrisoii  ou  feu  teirou 
des  mineurs.  Le  gaz  hydrogène  protocarboné  se  produit  arti- 
ficiellement par  l’action  d’un  e.xcès  d’alcali  sur  l’acide  acétique. 
(Persoz,  Dumas.) 

Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  chauffe  fortement,  dans 
une  cornue  ou  dans  un  ballon  de  verre  muni  d'un  tube  de  déga- 
gement, 1 partie  d’acétate  de  sodium  sec  et  1 partie  de  soude 
caustique.  On  recueille  sur  la  cuve  à eau  le  gaz  qui  se  dégage. 

Pr«»priétc!«  — H est  incolore,  inodore.  Sa  densité  est  égale  à 
0,559.  H est  très-peu  soluble  dans  l’eau,  un  peu  plus  soluble  dans 
l’alcool.  11  bréde  à l’air  avec  une  flamme  jaune  moins  éclairante 
que  celle  du  gaz  éthylène  ou  hydrogène  bicarboné.  Un  mélange 
de  gaz  des  marais  et  d'oxygène  détone  avec  violence  au  contact 
d’une  bougie  allumée  ou  d’une  étincelle  électrii)ue. 

Expérience.  J’introduis  dans  un  eudiomètre  à mercure  2 vo- 
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lûmes  de  gaz  des  marais  et  4 volumes  de  gaz  oxygène,  et  je  fais 
passer  rétmcelle  électrique.  Une  vive  lumière  éclate.  Après  la 
combustion,  je  constate  que  le  mercure  est  remonté  dans  l’eudio- 
mètre  et  que  le  volume  du  gaz  est  réduit  au  tiers  {‘2  volumes).  Si 
j’introduis  de  la  potasse  caustique,  tout  le  gaz  est  absorbé.  2 vo- 
lumes de  gaz  hydrure  de  méthyle  produisent  donc  en  bridant  2 
volumes  de  gaz  carbonique  et  consomment  4 volumes  d’oxygène. 
Cette  expérience  permet  d’établir  la  composition  du  gaz  hydrure 
de  méthyle. 

En  effet,  2 volumes  de  gaz  carbonique  renferment  2 volumes 
d’oxygène  unis  à 1 volume  (1  atome)  de  carbone;  celui-ci  était 
contenu  dans  les  deux  volumes  de  gaz  méthane. 

•Les  deux  autres  volumes  d’oxygène  consommés  ont  été  employés 
à former  de  l'eau  avec  4 volumes  d’hydrogène.  Ceux-ci  étaient 
donc  contenus  dans  les  deux  volumes  de  gaz  méthane. 

On  en  conclut  que  ce  gaz  renferme,  en  deux  volumes,  1 atome 
de  carbone  et  4 atomes  d’hydrogène. 

* CfH  = 2 vol. 

Un  mélange  de  chlore  et  d’hydrure  de  méthyle  fait  explosion 
lorsqu’il  est  frappé  par  la  lumière  solaire.  A la  lumière  diffuse, 
l’action  est  moins  vive,  surtout  si  l’on  a soin  d’ajouter  un  gaz 
inerte,  tel  que  le  gaz  carbonique.  Il  se  forme  alors  du  chlorure  de 
méthyle  et,  en  présence  d’un  excès  de  chlore,  du  chloroforme, 
finalement  du  perchlorure  de  carbone  ; 


CH^ 

-h 

C12 

==  IlCl 

-f  ClUGl 

chlorure  de  méthyle. 

Cll^ 

~h 

3cr^ 

= 3I1G1 

+ GIIGP 

Chlorororme. 

CIH 

H- 

4cr- 

= 4I1G1 

-h  GCH 

Perchlorure 
de  carbone. 

On  voit  que  dans  ces  réactions  le  chlore  se  substitue  à l’hydro- 
gène atome  par  atome. 

Inversement,  lorsqu’on  soumet  le  chloroforme  ou  le  perchlorure 
de  carbone  à l’action  de  l’hydrogène  naissant,  on  peut  réaliser 
une  substitution  inverse  et  convertir  ces  corps  chlorés  en  méthane. 
Pour  cela,  il  suffit  de  les  mettre  en  contact  avec  l’amalgame  de 
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sodium  et  l’eau.  Celle-ci,  en  se  décomposant  par  l’action  du  so- 
dium, constitue  une  source  d’hydrogène.  (Melsens.) 

CHCl-  + 51P  = 311C1  -f  Cll^ 

HYDRATE  DE  MÉTHYLE  OU  ALCOOL  MÉTHYLIQUE. 


Les  produits  de  la  distillation  du  bois  renferment  environ  i p.  100 
d’un  liquide  spiritueux,  qui  a été  découvert  en  181'2  par  Taylor  et 
désigné  sous  le  nom  d’esprit  de  bois.  On  l’isole  par  plusieurs  dis- 
tillations et  reclificalions  sur  la  chaux,  car,  étant  plus  volatil 
que  les  autres  produits,  il  passe  le  premier. 

A l’état  de  pureté,  c’est  un  liquide  incolore,  mobile,  doué  d’une 
odeur  spiritueuse.  11  bout  à 66°, 5.  Densité  à 0°  = 0,814*2.  (Dumas 
et  Péligot.) 

11  est  inflammable  et  brûle  avec  une  flamme  peu  éclairante.  Il 
est  miscible  à l’eau,  l’alcool  et  l’éther  en  toutes  proportions.  11 
dissout  la  baryte  caustique  et  forme  avec  elle  une  combinaison  dé- 
finie. Avec  le  chlorure  de  calcium,  il  forme  un  composé  cristallin 
GaC12-h4ClP0. 

Le  potassium  et  le  sodium  réagissent  énergiquement  sur  l’esprit 
de  bois.  Le  métal  se  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène  et  for- 
mation d’un  méthylate  de  potassium  ou  de  sodium  : 


Expérience.  Qu’on  abandonne,  sous  une  cloche,  de  l’alcool  mé- 
thylique,  en  présence  de  quelques  verres  de  montre  remplis  de 
noir  de  platine,  de  telle  sorte  que  les  vapeurs  de  l’esprit  de  bois 
arrivent  au  contact  de  ce  métal  mélangées  d’air,  on  pourra  con- 
stater bientôt  que  le  liquide  sera  devenu  fortement  acide. 

C’est  de  l’acide  formique  qui  a pris  naissance  dans  ces  condi- 
tions par  l’oxydation  lente  de  l’esprit  de  bois.  (Dumas  et  Péligot.) 


(esprit  de  bois.) 


CH^O  = CIP.OH 


CIP.OII 

Hydrate  de  méthyle. 


CIP.OK 

Mélliylate  de  potassium. 


CIP.OH  -f  02 

Hydrale 
de  méthyle. 


= CHO.OH  -t-  IPO 

Acide  formique 
(liydrate  de  lormyle). 


CHLORURE,  BROMURE  ET  lODURE  DE  METHYLE. 
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OXYDE  DE  MÉTHYLE. 

(C1P)*0 

Lorsqu’on  chauffe  l'alcool  méthylique  avec  deux  fois  son  poids 
d’acide  sulfurique  concentré,  il  se  dégage  un  gaz  incolore  qui  est 
l’oxyde  de  méthyle. 

2(ciP.oii)  =:  (cip)20  + n^o 

llyilrate  Oxyde 

de  mètliyle.  de  inétliyle. 

Ce  gaz  résulte  donc  de  la  déshydratation  de  l’hydrate  de  mé- 
thyle. C’est  l’éther  méthylique.  Il  est  à l’alcool  méthylique  ce  que 
l’éther  ordinaire  est  à l'alcool  éthylique  (esprit-de-vin). 

Il  est  incolore,  très-soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther,  assez 
soluble  dans  l’eau.  Soumis  à un  froid  très-intense,  il  se  liquéfie. 

CHLORURE,  BROMURE  ET  lODURE  DE  MÉTHYLE. 

Ces  composés  peuvent  être  envisagés  comme  du  gaz  des  marais 
dont  I atome  d’hydrogène  aurait  été  remplacé  par  1 atome  de 
chlore,  de  brome  ou  d’iode. 

Ils  prennent  naissance  par  l’action  des  acides  chlorhydrique, 
bromhydrique,  iodhydrique,  concentrés  sur  l’esprit  de  bois. 

CH5.011  + m = CH-Cl  IL^O 

De  fait,  ces  corps  dérivent  de  ces  hydracides  par  la  substitution 
du  groupe  méthyle  à l’atome  d’hydrogène. 

HCl  (ClF)Cl 

Acide  chlorhydrique.  Chlorure  de  méthyle. 

Le  chlorure  de  méthyle  est  un  gaz  incolore,  doué  d’une  odeur 
agréable.  Exposé  à un  froid  très-intense,  il  se  condense  en  un  li- 
quide qui  bout  à — 22°.  Lorsqu’on  le  chauffe  pendant  longtemps 
avec  une  solution  concentrée  de  potasse  caustique,  il  se  convertit 
en  alcool  méthylique. 

Le  bromure  de  méthyle  CIFBr  est  un  liquide  incolore  qui  bout 
à 13°. 

Viodure  de  méthyle  CIPI  bout  à 43'^.  Densité  à 0°=2,1992.  On 
l'obtient  en  introduisant  peu  à peu  de  l’iode  dans  un  mélange  de 
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phosphore  amorphe  et  d’esprit  de  bois  et  en  distillant.  On  préci- 
pite le  liquide  distillé  par  l’eau;  on  sépare  la  couche  dense,  on  la 
dessèche  sur  le  chlorure  de  calcium  et  l’on  distille. 

CHLOROFORME. 

CIICF 

Ce  corps  important  a été  découvert  en  1831  par  M3I.  Soubeiran 
et  Liebig. 

Pour  le  préparer,  on  distille  de  l’alcool  ou  de  l’esprit  de  bois 
avec  un  mélange  de  chlorure  de  chaux  et  de  chaux  caustique.  Le 
liquide  distillé  est  formé  de  deux  couches,  dont  l’inférieure  est  du 
chloroforme  impur.  On  le  sépare,  on  le  lave  à l’eau,  puis  avec  une 
solution  de  carbonate  de  potassium,  et  on  le  rectifie  sur  le  chlo- 
rure de  calcium. 

Le  chloroforme  est  un  liquide  incolore,  très-mobile,  doué  d’une 
odeur  éthérée  particulière  et  des  plus  suaves.  Sa  densité  est  égale 
àl,  48.  Il  bout  à 60%8.  Il  ne  s’enflamme  pas  au  contact  d’une  al- 
lumette ou  d’une  bougie. 

Très -peu  soluble  dans  l’eau,  il  se  dissout  facilement  dans  l’al- 
cool et  dans  l’éther.  Il  dissout  lui-même  le  soufre,  le  phosphore, 
l’iode,  les  corps  gras,  les  résines,  un  grand  nombre  d’alcaloïdes, 
et,  en  général,  les  matières  organiques  très-riches  en  carbone. 

Le  chlore  le  convertit,  par  une  action  prolongée,  en  pcrchlorure 
de  carbone  CCP,  liquide  incolore,  bouillant  à 7ï°. 

Une  solution  alcoolique  de  potasse  le  décompose,  à rébullition, 
en  formiate  et  en  chlorure. 

CllCP  -h  4K110.=  2IP0  -h  5KC1  CIIKO^ 

Clilorol'orme.  Formiate 

de  potassium. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  le  chloroforme  avec  une  solution 
alcoolique  d’éthylate  de  sodium,  il  se  forme  du  chlorure  de 
sodium  et  une  combinaison  éthérée  CII(OC-IP)^,  dans  laquelle 
3 groupes  o.xéthyle  OC'II''  remplacent  les  3 atonies  de  chlore  du 
chloroforme.  (Kay  ) 

CllCP  -4-  3NaO.CflP 

Cliloiolorme.  Étliylale 

de  sodium. 


5NaCl  4-  ClI^OCni-)- 


CVAiNUUE  de  METHYLE. 
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Chaulfé  à 180“  avec  de  l’ammoniaque  aqueuse  ou  alcoolique,  le 
chloroforme  donne  du  cyanure  d’ammonium  et  du  sel  ammoniac. 
Celte  transfoi  nialion  a déjà  lieu  à 100“  en  présence  de  la  potasse 
caustique. 

C1IC1“  + 5AzIP  = CAz.AzlI^  + o(AzlI^Cl) 

Le  chloroforme  réagit  d’une  façon  très-remarquable  sur  les 
phénols  en  présence  d’un  alcali  comme  la  soude  ou  la  potasse.  Il 
se  forme  des  aldéhydes  aromatiques.  Cette  réaction,  due  à Rei- 
mer,  sera  décrite  plus  loin  (voy.  Pliénol). 

Le  chloroforme  est  très-employé  en  chirurgie  comme  agent  anes- 
thésique. On  l’emploie  généralement  en  inhalations,  qui  amènent 
bientôt  l’insensibilité  et  l’abolition  du  mouvement. 

CYAINUhE  DE  MÉTHYLE. 

G^l’Az  = Cll’Cy  . 

On  obtient  ce  corps  en  distillant  un  mélange  de  méthylsulfate 
de  potassium  et  de  cyanure  de  potassium,  ou  encore  en  distillant 
l’acétamideavec  l’acide  phosphorique  anhydre,  qui  lui  enlève  1 mo- 
lécule d’eau. 

C’^lPOAzIR-  — H-0  = C-lRAz 

Acélamidc.  Cyanure  de  niétliyle 

ou  acélonilrile. 

Le  produit  obtenu  dans  celte  dernière  réaction  a reçu  le  nom 
û.'  acélonilrile. 

Le  cyanure  de  méthyle  est  un  liquide  incolore  doué  d’une  odeur 
désagréable.  Il  bout  à 77“.  Une  solution  bouillante  de  potasse 
caustique  le  décompose  en  ammoniaque  et  en  acétate. 

CIl“-CAz  -h  ‘2II"0  Cfl^-CO.OH  Azll“ 

Cyanure  de  mélhyle.  Acide  acétique. 

On  doit  à M.  Gautier  la  découverte  d’un  isomère  du  cyanure  de 
méthyle,  la  mélhijlcarhijlamine.  Ce  corps  prend  naissance,  en  même 
temps  que  le  cyanure  de  méthyle,  lorsqu’on  distille  un  mélange 
de  méthylsulfate  et  de  cyanure  de  potassium. 

Sous  1 influence  des  alcalis,  il  se  dédouble  en  acide  formique  et 
en  méthylamine. 
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C"  ) 

CIP  I + 

Mélliylcarbylamiiie. 


Kilo  + 


IPO  ==--  CIIKO^  + j Az 

Formiate 

de  potassium.  Métliylamiiic. 


AZOTATE  DE  MÉTHYLE/ 
AzO^ClD)] 


Ce  corps,  qui  représente  de  l’acide  azotique  AzO^II,  dont  l’iiy- 
drogène  basique  a été  remplacé  par  du  méthyle,  offre  un  exemple 
d’un  élher  composé  méthylique. 

Pour  le  préparer,  on  place  dans  une  cornue  50  grammes  de  sal- 
pêtre en  poudre  et  l’on  y ajoute  un  mélange  de  100  grammes  d’a- 
cide sulfurique  et  de  50  grammes  d’esprit  de  bois.  La  réaction 
s’accomplit  sans  le  secours  de  la  chaleur.  On  l’achève  en  distillant 
au  bain-marie.  On  lave  à l’eau  le  liquide  condensé  dans  le  réci- 
pient, et  on  le  rectifie  à plusieurs  reprises  sur  un  mélange  de 
massicot  et  de  chlorure  de  calcium. 

Liquide  incolore,  neutre,  d’une  densité  de  1,182.  Point  d’ébulli- 
tion, 66°. 

La  vapeur  de  l’azotate  de  méthyle  détone  avec  violence  lorsqu’on 
la  chauffe  au-dessus  de  150°. 

Mis  en  contact  avec  de  l’ammoniaque,  l’azotate  de  mélhyle  se 
dissout  en  donnant  de  l’azotate  d’ammoniaque  et  de  la  mélhyla- 
mine. 

AzO^ClP  -t-  2AzlP  = AzO-.AzlP  4-  CH-AzlP 

Azotate  Métliyluniine. 

d’ammonium. 


AZOTITE  DE  MÉTHYLE  ET  NITROMÉTIUNE. 

Ces  deux  composés  offrent  un  exemple  très-remarquable  d’iso- 
mérie  dans  des  combinaisons  d’une  grande  simplicité. 

Le  premier  AzO.OGlP,  qui  représente  l’acide  azoteux  AzO. OH  dont 
l’hydrogène  est  remplacé  par  du  méthyle,  s’obtient  lorsqu’on  chauffe 
l’alcool  méthylique  avec  l’acide  azotique  en  présence  du  cuivre. 
C’est  un  liquide  bouillant  vers  — 12°. 

Le  second,  aussi  appelé  nilrocarhol,  représente  le  gaz  des  marais 
dont  un  atome  d’hydrogène  est  remplacé  par  le  groupe  azolyle 
(AzO-)';  . 


491 


ACIDE  MÉTIIYLNITROLIQUE. 

. CII^  CIP(AzO‘-i) 

Gaz  des  marais.  Nilrométliane. 

On  l’obtient  par  l’aclion  de  l’azotite  de  potassium  sur  le  mono- 
chloracétate  de  potassium  (Kolbe)  : 

Cll-Cl.CO-^K  + AzO^K  + ll-^O  = KCl  + Cll5(AzO^)  + CO‘d(  H 

Cliloracélate  de  Azolile  do  Nitromélliane.  Garbonale 

potassium.  potassium.  monopotassirjue. 

Il  se  produit  aussi  par  l’action  de  l’azotite  d’argent  surl’iodurede 
méthyle.  (V.  Meyer.) 

Le  nitrométhane  est  un  liquide  bouillant  de  101  à 102°.  Il  pré- 
sente un  caractère  acide  et  l’on  peut  y remplacer  un  atome  d’hydro- 
gène par  du  sodium. 

Voici  une  propriété  qui  distingue  nettement  le  nitrométhane  de 
l’azotite  de  méthyle  : l’hydrogène  naissant  transforme  le  ihtromé- 
thane  en  méthylamine,  ce  qui  n’a  pas  lieu  avec  son  isomère. 
(V.  Meyer.) 

C(P(AzO‘^)  + oir^  ==  ClP.AzU-^  -h  21PO 

NitromélJiane.  métliy  lamine. 


ACIDE  MÉTIIYLNITROLIQUE. 
CIFAz®0=5  = 


Voici  une  combinaison  très-remarquable  que  M.  V.  Meyer  a ob- 
tenue en  faisant  réagir  l’acide  azoteux  sur  le  nitrométhane  : 


Cll=(AzO»)  + AzO.Oll  = + 11*0 

Nitrométhane.  Acide  Acide  méthylnitrolique. 

azoteux. 

On  voit  que  dans  ce  composé  d^ux  atomes  d’iiydrogène  du 
groupe  méthylique  CIP,  enlevés  par  un  atome  d’oxygène  de  l’acide 
azoteux,  sont  remplacés  par  le  reste  (Az.Ollj. 

Pour  préparer  l’acide  méthylnitrolique  on  dissout  5 gr.  de  nitro- 
méthane dans  l’eau  ; on  ajoute  une  solution  étendue  de  nitrite  de 
potassium,  refroidie  à 0%  puis  de  l’acide  sulfurique  étendu  et 
pareillement  refroidi  à 0°,  enfin  une  lessive  étendue  de  potasse 
aussi  longtemps  que  la  coloration  rouge  persiste.  A ce  moment  on 
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ajoute  de  nouveau  de  l’acide  sulfurique  jusqu’à  décoloration,  puis 
après  avoir  saturé  par  le  carbonate  de  calcium  on  agile  le  tout  avec 
de  l’éther  qui  dissout  l’acide  mélhylnitrolique. 

Celui-ci  reste,  a})rès  l’évaporation  de  l’éther,  sous  forme  de  gros 
prismes  incolores,  transparents,  fusibles  à54“,  mais  en  se  décompo- 
sant en  acide  formique  et  en  azote.  L’acide  sulfurique  étendu  dé- 
double l’acide  méthylnitrolique  en  acide  formique  et  en  protoxyde 
d’azote. 


CIPAz^O"^  =r  C1F0-*  -1-  Az‘^ü 

Acide  formique.  Protoxyde  d’azole. 

Les  cristaux  se  décomposent  spontanément  au  bout  de  quel- 
ques jours. 

FULMINATES  DE  MERCURE  ET  D’ARGENT. 

Parmi  les  combinaisons  importantes  qu’on  peut  rattacher  aux 
composés  organiques  les  plus  simples,  nous  devons  mentionner 
encore  les  sels  explosifs  qui  sont  connus  sous  le  nom  de  fulminates 
de  mercure  et  d'argent. 

On  les  obtient  en  dissolvant  du  mercure  ou  de  l’argent  dans  de 
l’acide  azotique  et  ajoutant  de  l’alcool  à la  solution  encore  chaude. 
Au  bout  de  quelques  minutes,  il  se  déclare  une  vive  effervescence, 
et  le  fulminate  de  mercure  ou  d’argent  se  dépose  sous  forme  d’un 
précipité  blanc  cristallin.  Secs,  ces  corps  détonent  avec  violence  soit 
par  le  choc,  soit  par  la  chaleur.  Le  fulminate  de  mercure  forme  la 
base  des  capsules  fulminantes. 

La  composition  de  ces  sels  est  digne  d’intérêt  : le  fulminate  de 
mercure  renferme  un  groupe  monoatomique  azolyle  (AzO'^),  un 
groupe  cyanogène  (CAz)  et  un  atome  de  mercure,  tout  cela  uni  à 
1 atome  de  carbone  dont  les  4 atomicités  se  trouvent  ainsi  satu- 
rées. 

Le  fulminate  d’argent  offre  une  composition  analogue. 

On  peut  donc  rattacher  les  fulminates  aux  composés  organiques 
renfermant  1 atome  de  carbone,  particulièrement  au  cyanure  de 
méthyle  (Kekuié)  (p.  464).  Voici  la  liste  de  quelques-uns  de  ces 
composés  : 

IV 

C 11  11  11  II  gaz  des  marais. 

Ci  11  11  H Cy  cyanure  de  mélhyle. 


CACODYLE  OU  OIMÉTllYLARSINE. 
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C(AxO*vll  11  \ «i'roniélhaiie. 

C I n soilium-niiromélliane. 

C(AzO-)  Cl  Cl  CI  ii|l>'oniei liane  inonocliloré. 

CiAzOjLzO*)  ( A20--,I1  <‘:l‘'"0Picrine). 

C AzO^'A..  An-  r mj^'liane  tétranilré. 

rayOî  ' m r'^  lnltniiiale  d’argenf. 

( ) (Hg)  Cy  lulininale  de  mercure. 

CACODYLE  OU  DIMÉTllYLARSINE. 

As-(ClF;i 

!’  '•  demoiislrateur  de  chimie  au  Jardin-du-Roi 

s avisade  dislillei-  un  mélange  d’arsenic  blanc  (acide  arsénieux)  et 
^ acetate  de  potasse.  Il  recueillit  dans  le  récipient  un  liquide  oléa- 
„meux,  doue  d’une  odeur  épouvantable  et  répandant  à l’air  d’é- 
p lusses  umees  blanches.  De  là  le  nom  de  liqueur  fummite  de  Cadet. 

I.  Bunsen,  dans  un  travail  devenu  clas.sique,  a approfondi  l’bis- 
one  de  ce  corps  et  de  ses  combinaisons.  D’après  ses  recherches 
la  liqueur  unianle  de  Cadet  est  un  mélange  de  deux  corrs’ 

leMl  H*"’’  r"r  d’hydrogène  et  d’arsenic,  joué 

iadical  '■adical  : c est  le  caccdyle;  l’autre  corps  est  l’oxyde  de  ce 

Dour  obtenir  le  cacodyle  à l’état  de  pureté,  on  traite  le  nroduii 
en  dCur^''''  t‘’»"sforine  l’oxyde  de  cacodyle 


As2(CIP)^0 

Oxyde  de  cacodyle. 


+ 2IIC1 


= 2As(CtP)2CI  4- 

Cliloi’ure  de  cacodyle. 


ir-0 


Ce  chlorure,  séparé  par  distillation,  étant  traité  par  le  xinc  à 100“ 
dans  des  tubes  scellés,  fournit  le  cacodyle  libre. 

Le  cacodyle  est  un  liquide  dense  bouillant  à 170“,  d’une  odeur 
arsenicale  pénétrante.  Il  est  très-vénéneux.  Il  répand  d’épaisses 

umees  a I air  et  peut  menie  s’y  enflamnier  spontanénient.  Sa  den- 
Site  de  vapeur  ==7,101. 

D apres  cette  densité  de  vapeur  il  convient  de  représenter  le  ca- 
codyle par  la  lorrnule  As^  zz=  (CIP)-As-As(ClP)-. 

L arsenic  étant  un  élément  triatomique  ou  pentatomique,  on 
Oit  que  le  cacodyle  n’est  pas  salui  é : aussi  peut-il  fixer  directement 

tiilore,  lo.vygene,  etc.,  pour  donner  deux  séries  de  composés. 

WUHTZ. 
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Ainsi  1 molécule  de  cacodyle  As-Me''^  peut  fixer  1 ou  3 molécules 
de  chlore  pour  former  deux  chlorures  : 

As^Me^‘  + Ch  1=  2\sMehCl 
Asnie^  + 3C1-  = SAsMe^Ch 

A ces  deux  chlorures  correspondent  des  bromures,  iodures, 
oxydes,  sulfates,  etc.  Les  composés  oxydés  sont  les  suivants  : 

Oxyde  de  cacodyle  (AsMe-)*0 
Acide  cacodylique  ÀsMe^O.OH 


Indépendamment  des  composés  du  cacodyle,  on  connaît  d’autres 
combinaisons  méthylicpies  de  l’arsenic,  les  mélhylarsines  et  les 
composés  du  méthylarsonium. 

Ces  corps  formentdeux  sériesqui  ont  été  découvertes  et  étudiées 
par  M.  Baeyer  et  qui  se  rapportent  aux  types  AsX^  et  AsX^.  Les 
composés  appartenant  à la  première  série  ne  sont  pas  saturés  et 
peuvent  fixer  Cl-  ou  l’équivalent  de  Cl-,  pour  passer  à l’état  de  com- 
posés appartenant  à la  série  saturée  AsX^. 


Série  AsA’® 

AsMe^.  . . 
Trirnéthylarsinc 

AsMe^Cl.  . 
Monnciilorure 
de  diméthylarsine. 

AsMeCl^  . , 
Dichlorure 

de  monométliylarsine. 

AsCl®.  . . . 
Ti'iclilorure  d’ariciiic. 


Série  As  A® 

AsMe^Cl 

Chlorure 

de  tétraméihylarsonium. 
AsMe"C12 
Dichlorure 
de  triméthylarsine. 

AsMe-CP 

Trichlorure 
de  diniéthylarsiae. 

AsMeCD 

Tétrachloru  re 
de  luouoméUiylai’sinc. 

[AsClM 


11  est  à remarquer  que  le  trichlorure  d’arsenic  est  incapable 
de  fixer  Cl-  pour  passer  à l’élat  de  pentachlorure. 

Nous  ne  décrirons  point  tous  ces  composés.  Faisons  remarquer 
seulement  que  ta  triméthylarsine  As(ClP)^  prend  naissance  en  même 
temps  que  le  cacodyle  par  l’action  de  l’iodure  de  méthyle  sur  l’arsé- 
niure  de  sodium.  C’est  un  liquide  bouillant  au-dessou  de  100“. 


COMBINAISONS  ÉTHYLIQUES. 
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On  nomme  éthyle  le  reste  monoalomique  (C-H’)'  = C^II^î  — II  qu 
lorme  le  radical  de  1 alcool  ordinaire.  On  connaît  de  nombreuses 
combinaisons  dans  lesquelles  entre  ce  radical. 

Uni  à l’hydrogène,  il  forme  un  gaz  CMl^^  qu’on  nomme  hydrure 
d’éthyle  ou  éthane.  Les  chlorure,  bromure,  iodure,  cyanure  d’éthyle, 
étaient  désignés  autrefois  sous  le  nom  d'éthers  simples. 

chlorure  d’éthyle. 

C-lI^hr  bromure  d’éthvle. 

CMFl  iodure  d’éthyle. 

C*IF.CAz  cyanure  d'éthyle. 


L’alcool  ordinaire  est  l’hydrate  ; l’éther  est  l’oxyde  d’éthyle. 


C-IF'-OII 

C-1F-0-C4P  = (G-H*)-0. 


hydrate  d’clhyie  (alcool), 
oxyde  d’éthyle  (éther). 


Les  éthers  composés  neutres  dérivent  des  acides  correspondants, 
par  la  substitution  du  radical  C‘1P  à leur  hydrogène  basique. 


CMPO-OH 
Acide  acétique. 


Acide  oxalique. 

( OU 
PhO  I OH 

I OU 

Acide  phosphorique. 


C^IPO-OC^IF 
Ether  acétique. 


O.G^IP 

O.G’UP 


Ether  oxalique. 


( O.G^IP 
PhO  O.G4P 
I O.GUI» 

Ether  phosphorique 
(phosphate  triéthylique). 


L’éthyle  existe  dans  les  composés  les  plus  divers.  Il  peut  se  sub- 
stituer à 1 lî^^drogène  de  1 ammoniaque  pour  former  les  bases  éthy- 

lées  (pages  52o  et  520).  Il  peut  s’unir  à divers  métalloïdes  et  métaux 
(pages  530  à 532). 

Éthyle  libre  ou  butane  CMI'o.  - Lorsqu’on  essaye  de  mettre 
1 étliyle  en  liberté  en  chauffant  1 iodure  d’éthyle  à 150°  dans  des 
tubes  scellés  avec  du  zinc,  il  se  combine  en  quelque  sorte  avec 
lui-même,  en  doublant  sa  molécule.  (Frankland.) 


2CM1M  + Zn  ^ ZnL^  H-  (C"lis)2 

11  se  forme  ainsi  un  gaz  qui  ne  se  liquéfie  qu’à  — 23°  et  qu’on 
nommait  autrefois  éthyle  libre.  C’est  l’hydrure  de  butyle  ou  butane . 
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En  effet,  il  est  incapable  de  régénérer  les  combinaisons  étliyliques 
renfermant  le  radical  simple  (C^ll^).  Traité  par  le  brome  il  forme 
de  l’acide  bromhydrique  et  un  bromure  C'^II^^Br-,  que  M.  Carius 
croit  identique  avec  le  bromure  de  bulylène. 

ll^driire  d’étiiyle  ou  éthane  C'il®  = CIP-CIF. — M.  Frank- 
land  a obtenu  ce  gaz  en  traitant  le  zinc-étbyle  par  l’eau. 

(C^ll^l^Zn  + 2IFO  = 2C"116  + Zn(0H)2 

Zinc-éthyle.  Ethane.  Hydrate 

de  zinc. 

C’est  un  gaz  incolore  brûlant  avec  une  flamme  éclairante  légère- 
ment bleuâtre.  Traité  par  le  chlore  il  donne  du  chlorure  d’éthyle 
et  du  gaz  chlorhydrique. 

ALCOOL  OU  IITDRATE  D’ÉTHYLE. 

C"H«0  = C"H\OH 

L’alcool  est  le  produit  de  la  fermentation  des  liquides  sucrés,  qui 
renferment  en  dissolution  de  la  glucose  ou  un  sucre  pouvant  se 
tranformer  en  glucose. 

On  peut  former  l’alcool  par  synthèse  à l’aide  de  divers  procédés  : 

1°  En  faisant  absorber  le  gaz  éthylène  par  l’acide  sulfurique 
(Hennel  et  Faraday)  et  en  soumettant  à l’ébullition  l’acide  élhylsul- 
furique  ainsi  formé  (Berthelot). 

+ soni-  = 

Ethylène.  Acide  éthylsulfiirique. 

SO*  j -4-  IFO  = C^H^OH  -t-  SOHF 

Acide  éthylsulfurique.  Alcool. 

2°  En  chauffant  le  gaz  éthylène  avec  l’acide  iodhydrique  et  en 
décomposant  par  la  potasse  caustique  l’iodure  d’éthyle  ainsi  formé. 
(Berthelot.) 

c^ii*  + 111  = 

cni4  + KlIO  ==  Kl  + C-II^ÜH 

3“  En  mettant  en  conlact  l’aldéhyde  avec  l’amalgame  de  sodium, 
en  présence  de  l’eau.  L’hydrogène  naissant,  qui  tend  à se  dégager 
dans  ces  circonstances,  se  fixe  sur  l’aldéhyde  pour  la  convertir  en 
alcool.  (A.  Wurlz.) 


m 


ALCOOL  OU  HYDRATE  D’ÉTIIYLE. 

C^II^O  + II-  = C‘Hl<50 

Aldéhyde.  Alcool. 

Préparation  et  purification  de  Talcool.  — On  fabrique 
I alcool,  dans  les  arts,  en  distillant  des  liquides  fermentés,  tels  que 
le  vin,  lejus  de  betteraves  termenté,  le  moût  obtenu  parla  saccha- 
rification de  la  fécule  ou  du  grain  et  soumis  ensuite  à la  fermenta- 
tion. Les  appareils  dont  on  se  sert  aujourd  hui,  pour  faire  celte 
opération,  ont  acquis  un  tel  degré  de  perfection  qu’on  peut  obtenir 
du  premier  coup,  par  une  seule  distillation,  de  l’alcool  à 95°  cen- 
tésimaux. 

Pour  préparer  l’alcool  à l’état  de  pureté  absolue,  on  rectifie  l’es- 
prit-de-vin  du  commerce  sur  des  substances  avides  d’eau,  telles 
que  le  carbonate  de  potassium  sec,  la  chaux  caustique,  la  baryte 
caustique. 

Pour  enlever  les  dernières  traces  d’eau  et  pour  obtenir  l’alcool 
absolu,  on  distille  de  nouveau  sur  de  la  baryté  caustique  l’alcool 
déjà  rectifié.  On  peut  aussi  y dissoudre  un  morceau  de  sodium  et 
rectifier  ensuite  au  bam-mane. 

Propriétés.  — L’alcool  est  un  liquide  incolore,  mobile,  doué 
d’une  odeur  spiritueuse  agréable.  Densité  à 0°  = 0,8095.  Point 
d’ébullition,  78°, 4 sous  la  pression  normale. 

L’alcool  se  mêle  à l’eau  et  à l’éther  en  toutes  proportions.  Le 
mélange  avec  l’eau  donne  lieu  à une  élévation  de  températuie 
et  à une  contraction.  Le  maximum  de  contraction  a lieu  lorsqu’on 
naélange  les  deux  corps  dans  le  rapport  de  1 molécule  d’alcool 
(55,94  parties)  avec  3 molécules  d’eau  (49,84  parties.) 

Lxposé  à 1 air,  1 alcool  en  attire  l’humidité.  Il  dissout  un 
grand  nombre  de  gaz,  de  liquides,  de  solides  On  désigne  sous  le 
nom  de  lehitures  les  solutions  de  diverses  substances  médicamen- 
teuses dans  l’alcool. 

Parmi  les  corps  simples  solubles  dans  l’alcool,  nous  citerons  l’iode. 
Les  hydrates  de  potassium  et  de  sodium  s’y  dissolvent  abondam- 
ment. 11  en  est  de  même  de  la  plupart  des  acides  minéraux.  Beau- 
coup de  chlorures  y sont  solubles  Tels  sont  ceux  de  calcium,  de 
strontium,  de  zinc,  de  cadmium;  les  chlorures  fcrri(iue, cuivrique, 
mercurique,  auriqiie. 

L’alcool  dissout  les  alcaloïdes  naturels,  les  essences,  les  résines, 
les  corps  gras,  ces  derniers  moins  bien  que  ne  fait  l’éther. 

Décompositions.  Lorsqu’on  dirige  les  vapeurs  d’alcool  à 'travers 

28. 
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un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge,  elles  se  décomposent  en 
eau,  oxyde  de  carbone,  hydrogène,  gaz  des  marais,  éthylène.  En 
oulre  il  se  dépose  du  charbon  dans  le  tube  de  porcelaine  et  il  se 
produit  une  petite  c{uantité  de  naphtaline  (Th.  de  Saussure),  de 
benzine  et  de  phénol  (Berthelot).  Les  produits  principaux  de  la 
décomposition  de  l’alcool,  au  rouge  naissant,  sontle  gaz  de  marais, 
l’hydrogène,  l’oxyde  de  carbone. 

C^llcQ  = CO  + CH^  --h  112 

A l’approche  d’un  corps  incandescent,  l’alcool  s’enflamme  à 
l’air  et  brûle  avec  une  flamme  peu  éclairante,  bleuâtre.  Au  contact 
du  noir  de  platine,  les  vapeurs  d’alcool  mélangées  d’air  subissent 
la  combustion  lente,  qui  donne  naissance  successivement  à de 
l’aîdéhyde  et  à de  l’acide  acétique. 

C^llcQ  O = CHFO  + IPO 

Alcool.  Aldéhyde. 

C2II40  O = C211^02 

Aldéhyde.  Acide  acétique. 

Comme  produits  accessoires,  il  se  forme  en  même  temps  de 
l’éther  acétique  et  une  petite  quantité  d’un  corps  neutre  volatil  qui 
a été  désigné  sous  le  nom  d’acétal.  (Slas.) 

La  lampe  sans  flamme  de  Dœbereiner  réalise  la  combustion  lente 
de  l’alcool.  C’est  une  lampe  à alcool  ordinaire  dont  la  mèche  est 
surmontée  d’un  fil  de  platine  en  spirale.  La  lampe  étant  allumée, 
la  spirale  est  portée  à l’incandeseence.  Si  l’on  éteint  alors  la  flamme 
en  la  couvrant  un  instant  avec  une  petite  éprouvette,  les  vapeurs 
d’alcool  continuent  à s’élever,  avec  l’air,  autour  de  la  spirale  encore 
chaude,  et  éprouvent  la  combustion  lente.  Mais  comme  celle-ci 
développe  de  la  chaleur,  la  spirale  s’échauffe  et  est  rapidement 
portée  à l’incandescence.  Le  courant  d’air  étant  régularisé  à l'aide 
d’une  petite  cheminée  en  verre,  l’expérience  peut  continuer  aussi 
longtemps  que  la  mèche  émet  des  vapeurs  alcooliques  en  quantité 
suffisante. 

Des  corps  riches  en  oxygène  peuvent  oxyder  l’alcool  à la  tempé- 
rature ordinaire  : tels  sont  les  acides  chlorique  et  chromique. 

Expérience.  Si  l'on  projette  de  l’alcool  sur  de  l'acide  chromique 
déposé  sur  une  brique,  il  s’enflamme  instantanément  et  l’acide 
chromique  est  réduit  en  oxyde  de  chrome. 
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Le  chlore  attaque  l’alcool  avec  une  énergie  extrême.  Le  produit 
Cnal  de  la  réaction  est  un  corps  qui  a reçu  le  nom  de  chloral. 
(liebig,  Dumas.) 

Expérience.  Qu’on  jette  un'morceau  de  potassium  ou  de  sodium 
dans  de  l’alcool  pur:  le  métal  va  fondre  aussitôt,  puis  se  dissoudre 
avec  dégagement  d’hydrogène. 

Le  produit  de  la  réaction  est  une  matière  solide  cristalline,  qui 
est  l’éthylate  de  potassium  ou  de  sodium,  c’est-à-dire  un  corps 
dérivant  de  l'alcool  par  la  substitution  d’un  atome  de  métal  alcalin 
à un  atome  d’hydrogène. 


\\/^ 

Alcool. 


Éthylate  de  potassium.  Élhylate  de  sodium. 


L’sag^es  de  l’alcool.  — On  utilise  l’alcool  comme  combustible 
dans  les  lampes  dites  à alcool.  L’industrie  l’emploie  pour  la  fabri- 
cation du  chloroforme,  de  l’eau  de  Cologne  et  d’un  grand  nombre 
d’autres  produits.  On  en  fait  usage  dans  les  laboratoires,  et  en 
pharmacie,  comme  dissolvant.  On  s’en  sert  pour  la  conservation 
des  pièces  anatomiques.  L’alcool  employé  pour  certains  usages  in- 
dustriels est  exonéré  en  France  d’une  partie  des  droits,  lorsqu’il 
a été  préalablement  dénaturé  par  l’addition  d’un  dixième  environ 
d’esprit  de  bois  et  de  quelques  centièmes  d’huiles  minérales  et  de 
résine.  Un  tel  mélange,  impropre  à la  fabrication  des  eaux-de-vie 
et  liqueurs,  peut  servir  dans  une  foule  de  cas  comme  dissolvant. 

L alcool  existe  dans  les  boissons  fermentées  tels  que  le  vin,  le 
cidre,  la  bière.  11  est  contenu  en  plus  grande  quantité  dans  les 
eaux-de-vie  et  esprits.  On  nomme  ainsi  les  produits  de  la  distillation 
de  divers  liquides  alcooliques.  Ils  sont  plus  ou  moins  riches  en 
alcool.  Les  eaux-de-vie  en  renferment  moins  que  les  esprits.  On 
prépare  les  eaux-de-vie  par  la  distillation  du  vin,  du  cidre,  ou  de 
divers  liquides  fermentés,  tels  que  ceux  qui  résultent  de  la  fermen- 
tation du  moût  de  cerises  (eau-de-vie  de  cerises),  du  moût  d’ami- 
don saccharifié  (eau-de-vie  de  grain),  de  la  mélasse  du  sucre 
de  canne  (rhum),  delà  mélasse  de  betteraves  (eau-de-vie  de 
betteraves).  La  richesse  des  eaux-de-vie  et  esprits  est  déterminée 
à l’aide  des  alcooîométres.  Le  tableau  suivant  indique  les  degrés 
alcooiornétriques  de  quelques-uns  de  ces  produits  : 
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alcüolomèthe 


AnÉOMÈTUE  DE  CARTIER. 

CE.MÉSIMAL, 

Eau-de-vie  faible 

16° 

57°, 9 

Eau-de-vie  (preuve  de  Uollai’de).  . 

19° 

.30°, 1 

Eau-de-vie  très-forte 

2''2° 

59°, 2 

Esprit  trois-six  (alcool  ordinaire)  . 

35° 

85°, 1 

Alcool  à 40° 

40° 

95“  O 

Alcool  absolu 

44°,2 

100° 

OXYDE  D’ÉTHYLE  OU  ÉTHER. 


Expériences.  1“  Si  l’on  ajoute  de  l’iodure  d’éthyle  à une  solution 
alcoolique  d’éthylate  de  sodium  et  qu’on  chauffe  doucement,  il  se 
forme  un  dépôt  d’iodure  de  sodium  et  il  se  dégage  des  vapeurs 
qui  vont  se  condenser,  dans  un  récipient  refroidi,  en  un  liquide 
éthéré.  Ce  liquide  est  l’oxyde  d'élhyle. 

c^-tFl  + = Nal  -H  g[['>0 

lodure  Ethylate  Oxyde  d'élhyle, 

d'étliyle.  de  sodium. 


2“  Que  l’on  remplace  dans  l’expérience  précédente  l’iodure  d’éthyle 
par  l’iodure  de  méthyle,  il  se  formera  un  liquide  extrêmement 
volatil  qui  constitue  l’oxyde  double  d’éthyle  et  de  méthyle. 


CIPI  + 

lodure 
de  mélliyie. 


C-IF 


Na/ 


>0 


Élhylale 
de  sodium. 


Nal 


C-IF 


CllV 


">0 


Oxyde  d’étliyle 
et  de  mélliyle. 


Ces  expériences  classiques,  dues  à M.  YVilliamson,  montrent  que 
l’oxyde  d’éthyle  renferme  deux  groupes  éthyliques.  On  peut  l’envi- 
sager comme  de  l’alcool  dont  1 atome  d’hydrogène  (celui  qui  est 
en  rapport  avec  l’oxygène)  a été  remplacé  par  un  groupe  éthylique. 

Il  O-II  C^iF’-O-II  C'-lI='-0-C2IF 

Eau.  Alcool.  Oxyde  d’élhyle. 


Préparation.  — On  prépare  l’élher,  dans  les  arts,  en  faisant 
réagir  l’acide  sulfurique  sur  l’alcool.  l‘our  cela,  on  fait  chauffer, 
dans  un  ballon  A {ficj.  122),  un  mélange  de  1)  pai;ties  d’acide  sul- 
furique concentré  eL  de  5 parties  d’alcool  à 00  centièmes,  et  l’on 
fait  arriver  dans  ce  mélange,  par  un  tube  à entonnoir  a,  un 
lilet  continu  d'alcool.  La  température  du  liquide,  déterminée  à 


et  \ers  la  fin  de  1 opération  une  petite  quantité  d’acide  sulfureux. 
On  purifie  le  produit  par  des  lavages  avec  un  lait  de  chaux  et  à 
1 eau  pure,  puis  on  le  rectifie  au  bain-marie  sur  du  chlorure  de 
calcium.  La  figure  \22  représente  l’appareil  qu’on  emploie  pour  la 
démonstration,  dans  les  cours  publics.  Dans  les  arts,  l’opération 
dont  il  s agit  s elfectue  sur  une  grande  échelle  dans  des  appareils 
construits  sur  un  principe  analogue. 

Théorie  de  l’éiliérification.  — La  transformation  de  l’alcool 
en  éther  est  une  véritable  déshydratation  qui  s’opère  sous  l’in- 
tluence  de  l’acide  sulfurique. 


Fig.  12-2. 
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l’aide  du  thermomètre  t,  ne  doit  pas  s’élever  au-dessus  de  140“  à 
1^5“.  Les  vapeurs  qui  se  dégagent  sont  dirigées  dans  un  réfrigérant 
de  Liebig  B,  qui  est  traversé  sans  cesse  par  un  courant  d’eau 
froide.  Dans  ces  conditions,  on  rerueille  dans  le  récipient  D un 
mélange  d’élher  et  d’eau  ; en  même  temps  il  passe  un  peu  d’alcool. 
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2(C21I5.0I1)  :z:z  (C4l5)20  -f  IPO 


M.  Williamson  admet  avec  raison  qu’elle  s’efl'eclue  en  deux  phases 
distinctes. 

Dans  la  première,  il  se  forme  de  l’acide  élliyl sulfurique  et  de 
l'eau. 


ii/O 


cni/R 

bU 


SO" 


\1I 


II^O 


Alcool.  Acide  Acide 

suHurique.  élhylsulfurique. 


Dans  la  seconde,  une  nouvelle  molécule  d’alcool  réagissant  sur 
l’acide  étliylsulfurique,  il  se  forme  de  l’éther,  et  l’acide  sulfurique 
est  régénéré. 


.0  -f- 

Acide 

éll.ylaulfuriquc. 


C^lI\o 

11/^ 

Alcool. 


C^li\o 

Éther. 


bU 

Acide 

sidfurique. 


Il  passe  donc  dans  le  récipient  de  l’eau  et  de  l’éther,  ces  deux 
produits  provenant  de  deux  phases  distinctes  de  la  réaction.  Il  se 
forme  sans  cesse  de  l’acide  élhylsulfurique,  lequel,  décomposé  sans 
cesse,  régénère  de  l’acide  sulfurique  apte  à agir  sur  de  nouvelles 
portions  d’alcool.  Toutefois  l’opération,  bien  que  continue,  ne 
saurait  durer  indéfiniment,  car  le  mélange  noircit  à la  fin  et 
devient  impropre  à éthérifier  de  nouvelles  quantités  d’alcool. 

Propriétés  de  l’éther.  — L’éther  est  un  liquide  incolore,  très- 
mobile,  doué  d’une  saveur  brûlante  d’abord,  puis  fraîche,  d’une 
odeur  suave,  agréable,  qu’on  nomme  éthérée.  Densité  à 0“=0, 7560. 
Point  d’ébullition,  34°, 5,  sous  la  pression  normale. 

Il  est  peu  miscible  à l’eau,  à la  surface  de  laquelle  il  forme  une 
couche  séparée.  9 parties  d’eau  dissolvent  1 partie  d’éther  ; 56  par- 
ties d’éther  dissolvent  1 partie  d’eau.  L’éther  se  dissout  en  toutes 
proportions  dans  l’alcool  et  dans  l’esprit  de  bois. 

11  dissout,  en  petite  c|uantité,  le  soufre  et  le  phosphore;  en 
quantité  notable,  le  brome,  l’iode,  les  chlorures  ferrique,  mercu- 
rique,  aurique,  et  un  grand  nombre  de  corps  organiques,  tels  que 
les  huiles,  les  graisses,  les  résines,  certains  alcaloïdes,  etc. 

Il  est  très-intlammable  et  brûle  avec  une  flamme  très-éclairante. 
Mêlée  à l’air  ou  à l’oxygène,  sa  vapeur  produit  une  violente 
détonation. 


SULFHYDR.VTE  ET  SULFURE  D’ÉTHYLE.  50'> 

''  Expérience.  Dans  un  verre  à pied,  au  fond  duquel  se  trouve  de 
l’étlier,  je  suspends  une  spirale  de  fil  de  platine  chauffée,  de  façon 
que  1 extrémité  inférieure  du  fil  métallique  arrive  à une  petite  dis- 
tance du  niveau  de  liquide.  Aussitôt  je  vois  la  spirale  entrer  dans 
une  vive  incandescence  et  mettre  le  feu  à l’éther. 

Cet  effet  est  dû  aux  vapeurs  d’éther  qui,  arrivant  au  contact  du 
platine  mélangées  d’air,  subissent  la  combustion  lente.  De  hà  une 
production  de  chaleur  et  l’incandescence  du  fil. 

Le  chlore  réagit  sur  l’éther  avec  une  énergie  extrême.  En  modé> 
rant  l’action,  on  obtient  divers  produits  de  substitution  parmi  les- 
quels on  connaît  parfaitement  les  suivants  : 


Éther  monocliloré, 
Éther  dichloré, 
Éther  tétrachlüré, 
Éther  perchloié, 


r2nirr 

^2^3/0  liquide  bouillant  de  98  à 99°. 

^ ^CqîvO  liquide  bouillant  de  140°  à 147° 

C'II'CIV®  liquide,  d’une  densité  de  1,5 
C'Cl 

cristaux  incolores  fusibles  à GJ° 


L’éther  perchloré  est  un  corps  solide,  cristallisable  en  octaèdres. 
Il  se  dédouble  sous  l’influence  de  la  chaleur  en  sesquichlorure  de 
carbone  et  en  aldéhyde  perchlorée.  (Malaguti.) 

r^r  15, 

= C*Cl«  4-  C^GUO 

' Éther  Sesquichlorure  Aldéhyde 

perchloré.  de  carbone,  pcrchiorée. 

Lorsqu’on  ajoute  2 parties  de  brome  à 1 partie  d’éther  anhydre 
et  qu’on  refroidit  le  mélange,  il  s’en  sépare  bientôt  un  liquide 
grenat  qui  ne  tarde  pas  à se  prendre  en  cristaux.  C’est  une  com- 
binaison de  brome  et  d’éther,  (C^-lI^j-O  Br^,  qui  cristallise  en 
feuillets  rouges  facilement  décomposables,  fusibles  à 22°.  (Schülzen- 
berger.) 


SULFIIYDRATE  ET  SULFUHE  D’ÉTHYLE. 


On  connaît  deux  corps  qui  ont  des  rapports  intimes  de  compo- 
sition avec  l’alcool  et  avec  l’élher.  Ce  sont  le  sulfhydrcile  et  le  sul- 
fure d'éLhyle.  Le  premier,  qu’on  désignait  autrefois  sous  le  nom  de 
mercapian,  représente  de  l’alcool  sulfuré  ; le  second  est  de  l’éther 
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sulfîjré,  c'esl-a-dire  de  l’éllier  dont  l’atome  d'oxygène  est  remplacé 
par  un  atome  de  soufre. 


CHI’.OII 

Ilytlrale  d’élliyle. 
Suiriiycirale  d’tlliyk'. 


(C"li5)‘^0 

Oxyde  d’élliyle. 
Sulfure  d’élliyle. 


Le  sulfliydrale  d'élhijle  s’obtient  par  distillation  d une  solution 
aqueuse  et  concentrée  de  sulfliydrate  de  potassium  avec  une  solu- 
tion d’éthylsulfate  de  potassium. 

On  peut  le  préparer  aussi  en  faisant  arriver  des  vapeurs  de 
chlorure  d'éthyle  dans  une  solution  alcoolique  de  sulfliydrate  de 
potassium.  On  distille  le  liquide  après  l’avoir  saturé  de  chlorure 
d’éthyle,  et  l’on  ajoute  de  l’eau  au  produit  de  la  distillation.  Le 
sulfliydrate  d’éthyle  se  sépare. 

KlIS  + C^ll-Cl  = KCl  + C41hSH 

Sulfhydrale  Chlorure  Sullhydrate 

de  potassium.  d élliyle.  d'éthyle. 

Le  sulfliydrate  d’éthyle  est  un  liquide  incolore,  transparent,  trés- 
mobile,  doué  d’une  odeur  fétide.  Densité  = 0,855  à 2 h.  Point 
d’ébullition,  50°, 2.  (Liebig.) 

Il  réagit  Irés-énergiquement  sur  l’oxyde  de  mercure  en  formant 
de  l’eau  et  un  corps  blanc  cristallin,  qui  représente  du  sullhydrate 
d’éthyle,  dont  l’hydrogène  a été  remplacé  par  le  mercure.  De  là  le 
nom  de  mercaplan  (mercurium  caplans)  que  Zeise  avait  donné  au 
sulfliydrate  d’éthyle.  Ce  composé  mercurique  est  insoluble  dans 
l’eau.  11  renferme  (C-Il-^Sj-lIg". 

Le  sulfure  d' éthyle  s’obtient,  comme  le  sulfliydrate,  par  double 
décomposition.  On  fait  arriver  de  la  vapeur  de  chlorure  d’éthyle 
dans  une  solution  alcoolique  de  moiiosulfure  de  potassium. 

m 4-  2C‘-^1DC1  = 2KC1  -h  (C‘^lpy-^S 

SiiU'ui’fi  Chlorure  Sulluie 

de  potassium.  d’élhyle.  d’élhyle. 

Le  sulfure  d’éthyle  est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur 
alliacée.  H bout  à 75°.  11  est  insoluble  dans  l’eau. 

CHLORURE  D’ÉÏHVLE. 

C4I'>C1. 


On  pi'épare  ce  corps  en  saturant  l'alcool  de  gaz  chlorhydrique  et 
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distillant  au  bain-marie.  Il  se  dégage  du  chlorure  d'étlivle  ou*on 
fait  passer  d’abord  dans  un  flacon  laveur,  puis  dans  un  tube  rempli 

de  fragments  de  chlorure  de  calcium,  et  qu’on  condense  ensuite 
clans  un  mélange  réfrigérant. 

.^dessous  de  1 1%  le  chlorure  d’éthyle  est  un  liquide  incolore, 
mobile,  doue  d’une  odeur  pénétrante  et  agréable.  Il  bout  à H"  Il 
est  inHammable  et  brûle  avec  une  flamme  bordée  de  vert 

Efpénence.  Dans  une  éprouvette  remplie  de  vapeur  de  chlorure 
d ethyle,  je  verse  une  solution  d’azotate  d’argent,  et  i’a<»ite  ■ il  ne 
se  forme  pas  de  précipité.  Mais,  après  avoir  allumé  ia°vapeur  je 
vois  apparailre  un  précipité  abondant  de  chlorure  d’argent,  fonné 
par  la  décomposition  de  l’azotate  d’argent  par  l’acide  clilorhydricrHe 
produit  de  la  combustion  du  chlorure  d’éthyle.  ’ 

Diiigé  dans  une  solution  alcoolique  d’azotate  d’argent,  le  chlo- 
rure d’éthyle  donne  un  précipité  de  chlorure  d’argent. 

Wériwés  cl.lorés  d,.  ehlorure  d’é.l.yle.  - Lorsqu’on  soumet 
le  chlorure  d ethyle  a l’action  du  chlore,  on  obtient  successivement 
plusieurs  composés  formés  par  la  substitution,  atome  par  atome, 
du  chlore  a 1 hydrogéné.  Voici  la  nomenclature  et  la  composition 
de  ces  composes  chlores  qui  ont  été  découverts  par  V Re»nault  • 


C^IISCI 

c^H*cr- 

C^IFCl® 

C-IFCl* 

unicp 

C^C1« 


chlorure  d’élliyle. 

chlorure  d’élhyle  monochloré  — Bout  à ^7»  t 
chlorure  d’éthyle  dichloré.  — Bout  à 75"  ’ 

chlorure  d’éthyle  trichloré.  — Bout  à 127“  5 
chlorure  d’éthyle  télrachloré.  - Bout  à 158" 
chlorure  d ethyle  perchloré,  sesquichlorure  de  carbone. 


On  remarquera  que  le  second  de  ces  composés  chlorés  (C^ll^Cia) 

^0,1^00  T''"™  d’éthylène  ou  liqueur  des  Hollandais: 

tia  lantriurr’l  On  l’a  obtenu  aussi  en 

allant  1 aldéhyde  par  le  perchlorure  de  phosphore. 


Cll’^-CllO  -f  PhCl^  zz=  ClF-CllCr- 

Çltlorure 
cl’éUn  liaène. 


PhOCP 

O.xychlorure 
de  phosphore. 


la  *fOTZi1e  constitution,  qui  est  e.vprimée  par 

CH- 

ClICP. 

Pour  le  distinguer  de  son  isomère  le  chlorure  d’étiiyléne 

20 


WÜIITZ. 
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Cll^Cl 

011  le  nomme  chlorure  cVélhylidène. 

Dans  le  perclilornre  de  carbone  C-C1°,  les  atomes  d’iiydrogèneont 
Ions  disparu  })Our  faire  place  à aulanl  d’aloniesde  chlore.  Le  sesqui- 
clilornre  de  carbone  est  solide,  cristallin.  Il  fond  à 102“.  11  bout 
à 182“.  (Faraday.) 


lODURE  D’ÉTIIYLE. 

C-il-I 

On  prépare  ce  corps  important  en  faisant  réagir  l’alcool  sur 
l’iode  en  présence  du  phosphore  amorphe.  Il  se  forme  de  l’iodure 
de  phosphore  cfui,  réagissant  sur  l'alcool,  donne  naissance  à un 
acide  du  phosphore  et  à de  l’iodure  d’élhyle.  Celui-ci  distille  dans 
le  récipient  avec  l’alcool  qui  a échappé  à la  réaction.  Ün  ajoute  de 
l’eau,  on  recueille  la  couche  inférieure,  on  la  déshyJrate  sur  du 
chlorure  de  calcium  et  on  la  rectifie  au  bain-marie. 

L’iodure  d’éthyle  est  un  liquide  incolore,  mais  qui  se  colore 
en  brun  lorsqu’on  le  conserve,  surtout  à la  lumière.  Densité  à 
0“  — 1,0755.  Point  d’ébullition,  72“,2. 

11  est  capable  d’échanger  l’iode  par  double  décomposition,  comme 
ferait  l’iodure  de  potassium. 

Expérience.  Dans  une  solution  alcoolique  d’azotate  d’argent,  je 
verse  de  l’iodure  d’éthyle  : il  se  forme  immédiatement  un  précipité 
jaune  d’iodure  d’argent  et  de  l’azotate  d’éthyle  qui  reste  en  disso- 
lution. 


C-lDl  -I-  xVzO^Ag  = Agi  -+-  AzO“(C-ll“) 

loclure  d’élhyle.  Azotate  d’argent.  ■ Azotate  d’éthyle. 

CYANURE  D’ÉTIIYLE. 

CUPAz  = C-lP.CAz 

Ce  composé  se  forme  lorsqu’on  distille  le  propionale  d ammonium 
avec  l’acide  phosphorique  anhydre. 

C-lI^(AzlD)ü-^  = C-ll“Az  -1-  21DO 

Propionate  C\aiiiire 

d ainiuoiiium-  iréthyle. 
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En  laison  de  ce  mode  de  formalion,  on  nomme  c]iielqnefois  le 
cyanure  d cihyle propionitrile.  Le  même  corps  existe  dans  le  produit 
de  la  distillation  d un  mélange  du  cyanure  de  potassium  et  d’étlivl- 
suHate  de  potasshim.  ^ 


CAzK  + 


Cynmire 
cic  jiolabsium. 


Etliylsiillale 
de  polassiiim. 


= SOXr 

Su  I fa  le 

de  polassiiim. 


+ CqiLCAz 


Cvanure 

d’élliyle. 


Mais  ce  produit,  qui  est  liquide  et  qui  présente  un  point  d’ébul- 
ition  \ai iable,  lenfeime,  indépendamment  du  vrai  cyanure  d’é- 
tliyle,  un  isomère  de  ce  corps  qui  a été  entrevu  par  M.  Meyer  et 
découvert  par  M.  Gautier,  dans  le  produit  de  l’action  de  l’iodure 
d etliyle  sur  le  cyanure  d’argent. 

Le  cyanure  d’ethyle  est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur 
pénétrante  et  agréable.  11  bout  à 90°, 7. 

t^oumls  a 1 ebulhiion  avec  la  potasse  causliqiie,  le  cyanure  d’éthyle 

orme  du  propionate  et  dégage  de  l’ammoniaque.  (Dumas,  Malaguti 
et  Le  blanc.) 


CMl^Az  + Kilo 

Cyanure 

detliyJe. 


11-0  = C^IDKO-  -}-  AzlP 


rroiionato 
de  potassium. 


Lorsqu’on  iniroduit  du  cyanure  d’étiiyle  dans  un  mélange  d’acide 

su  furique  el  de  zinc,  il  li.\e4  atomes  d’hydrogène  et  se  convertit 
en  propylamine.  (Mendius.) 


C^il^Az 

Cyanure  d’élliyle. 


= CMl^Az 

Propylamine. 


Ethy'lcarkylaminc.  — M.  Gautier  a nommé  éUiylcarbijlaminc 
l .somere  du  cyanure  d’éthyle  dont  il  a été  question  plus  haut. 
L est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur  Irés-pénélraiile  el  très- 

désagréahle.  Il  bout  à 79".  La  potasse  le  dédouble  en  acide  Ibrinique 
et  en  étliylamine. 


Ethylcarbylamine. 


Kilo 


112Q 


C2]J» 


\ 


= Jt  Az  + C11K02 

II  / 

Élliylarnine.  Formialc 

de  potassium. 
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AZOTITE  D’ÉTIIYLE  OU  ÉTHER  AZOTEUX. 

AzO-OC^IF 

» 

On  obtient  ce  composé  en  Taisant  réagir  Uacide  azotique  sur 
Talcool.  La  réaction  est  trés-violente  et  donne  lieu  à un  dégagement 
très-abondant  de  gaz  et  de  vapeurs.  Après  les  avoir  lavés,  on  les 
dirige  dans  des  récipients  refroidis  où  l’étiier  azoteux  se  condense. 

C’est  un  liquide  jaunâtre  très-volatil,  doué  d’une  odeur  rappe- 
lant celle  des  pommes.  Il  bout  à 18“.  Il  est  très-peu  soluble  dans. 
Ueau.  L’eau  chaude  le  dédouble  immédiatement  en  alcool  et  acide 
azoteux,  celui-ci  se  décomposant  lui-même  en  acide  azotique  et  en 
bioxyde  d’azote. 

NITRÉTHANE  ET  DÉRIVÉS. 

CMPtAzO"*) 


Cet  isomère  de  l’azolite  d’éthyle  représente  l’hydrure  d’éthyle 
C-[P  {éthane)  dont  1 atome  d’hydrogène  est  remplacé  par  le  groupe 
(AzO®)'.  C’est  l’homologue  supérieur  du  niiromélhane  (page  405). 

On  l’obtient,  accompagné  d’une  certaine  quantité  d’azotite  d'é- 
thyle lorsqu’on  traite  l’iodure  d’éthyle  ])ar  l’azotite  d’argent. 

C^-Il^I  AzO^-Ag  -4-  Agi 

lodure  d’élhyle.  Azolite  d’urgent.  Kilrélliane. 

C’est  un  liquide  à odeur  élhérée  spéciale,  bouillant  à 115 — 114°; 
densité  à 15°=  1,0582.  (V.  Meyer.) 

Traité  par  l’hydrogène  naissant,  il  fournit  de  l’éthylamine  pure 

CML’(AzO‘-2)  -4-  51L^  = CMP(AzlL-^)  -t-  211^0 

Nitrêtliane.  Elhylamine. 

Tous  les  homologues  du  nitrêtliane  fournissent  ainsi  l'amine 
correspondante.  C’est  là  un  caractère  général  des  corps  nitrés, 
caractère  que  n’olfrent  pas  leurs  isomères,  les  élhers  iiUrciu'.  De  fait, 
le  nitrêtliane  se  rapproche  par  sa  constitution  et  ses  propriétés  de 
la  nitrobenzine,  comme  il  ressort  de  la  comparaison  des  formules 
suivantes  : 


CMD.II 

Élhane. 


CG113.il 

Benzine. 


AZOTATE  D’ÉTIIYLE  OU  ÉTHER  AZOTIQUE. 
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C‘H13(AzO'-i) 

Kilrêllinne. 

CfiP(Az]r-^) 

Etlivlamine. 


cqis(Az02) 

Nilrobenzine. 

cq[ï(Azii2) 

Pliénylaminp. 


Le  nilrétliane  jouit  de  propriétés  acides,  grcàce  h la  présence  du 

groupe  (AzO-2).  Sa  combinaison  sodique  se  forme  soit 

par  1 action  d’une  solution  alcoolique  de  soude,  soit  par  l’action 
du  sodium  sur  le  nitréthane;  dans  ce  dernier  cas,  il  y a défraie- 
ment de  gaz  hydrogène.  Le  sodium-nitrélhanc  est  très-explosible 
(V.  Meyer  et  Stuber.) 

_ Lorsqu’on  cherche  h préparer  le  potassium -nitréthane  par  l’ac- 
tion de  la  potasse  alcoolique  sur  le  nitréthane,  on  observe  une 
décomposition  de  ce  dernier  corps,  qui  donne  entre  autres  produits 
de  1 azotite  de  potassium. 

Oi  , ce  sel  exerce  sur  le  nitréthane  une  action  très-remarquable, 

^ nouveau  corps  de  composition  com- 
plexe, 1 éthijlmlrolüle  de  poicissium. 

^ On  iwut  oMenir  l’acide  élliyinilrolique  par  un  procédé  analogue 

m ni  “i'  preparation  de  l’acide 

melliylnilrolique.  L’acide  élliylnitrolique  renferme 

C113 

pi(Az.Üll) 

ÀzO^ 

faihirn transparents  jaune  clair,  possédant  une 
faible  nuorescence  b'euaire  el  une  saveur  Irès-douce.  11  se  décom- 

pose  sans  violence  à 81-82-  en  azote,  vapeurs  nitreuses  et  acide 
acelique.  Soumis  a 1 ébullition  avec  de  l’acide  sulfurique  étendu. 

Il  se  dédoublé  en  acide  acétique  et  en  protoxyde  d’azote. 


C'Ml^Az-0’  = C^IHO-  Az-0 

Acide 
acèlif|Lie 


zVeide  éthyl- 
nilroliquc. 


AZOTATE  D’ÉTIIYLE  OU  ÉTIIE.R  AZOTIQUE 

On  l’obtient  en  faisant  réagir  l’alcool  sur  l’acide  azotique  en 
piesence  d une  petite  quantité  d’urée.  Ce  dernier  corps  empêche 
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la  rétliiclion  de  l’acide  azolique  en  acide  azoteux.  L’élher  azotique 
passe  dans  le  récipient.  On  le  lave  à l’eau,  on  le  dcsliydrale  sur  le 
chlorure  de  calcium  et  on  le  rectifie.  Il  est  liquide  et  doué  d’une 
odeur  élhérée  agréable.  Il  bout  à 8G“.  Sa  densité  à 0°  est  égale 
à 1,1522. 

La  potasse  le  dédouble,  comme  tous  les  éthers  composés.  Il  se 
forme  de  l’azotate  et  de  l’alcool. 


AzO'^(C^MIs)  + KOII 

Ether  azotique. 


CMI^OII  + AzOMv 

Alcool.  Azotate 

de  potassium. 


11  se  dissout  dans  l’ammoniaque,  surtout  à chaud,  en  formant 
de  l’azotate  d’ammoniaque  et  de  l’éthylamine.  La  réaction  est  ana- 
logue à celle  de  l’ammoniaque  sur  l’azotate  de  méthyle  (p.  490). 


CYANATE  D’ÉTIIYLE. 


Pour  le  préparer,  on  distille  au  bain  d’huile  un  mélange  de  2 
parties  d’éthyl sulfate  de  potassium  et  de  1 partie  de  cyanate  de  po- 
tassium récemment  préparé  et  bien  sec.  On  rectifie  au  bain-marie 
le  produit  condensé  dans  le  récipient.  (Wurtz.)  Le  cyanate  d’éthyle 
est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur  très-irritante.  Il  bout 
à 60.  La  potasse  le  dédouble  en  acide  carbonique  et  en  éthyla- 
mine  (page  520).  Il  se  combine  avec  l’ammoniaque  avec  dégagement 
de  chaleur  pour  former  de  l’éthylurée  (page  457). 

Les 'corps  qu’on  a nommés  jusqu’ici  acide  cyanique  et  cyanate 
d’éthyle  ne  sont  que  les  isomères  des  composés  oxygénés  du  cya- 
nogène (page  455).  On  devrait  les  nommer  acide  isocyanique  et 
isocyanate  d’élhyle.  Le  véritable  éther  cyanique  CAz(C“Ml3)  qq 
tôt  un  polymère  de  ce  corps  a été  obtenu  par  M.  Cloëz.  Il  prend 
naissance  par  l’action  du  chlorure  de  cyanogène  sur  l’éthylate  de 
sodium. 


CAzCl  + C-IP.ONa  = CAz.OCMF  h-  NaCl 

Chlorure  Elliylate  Cyanate 

de  cyanogène.  de  sodium.  d’elhyle. 


La  potasse  dédouble  le  vrai  cyanate  d’élhyle,  comme  tous  les  au- 
tres éthers  composés,  en  alcool,  en  même  temps  qu’il  se  forme 
le  sel  de  potassium  cgrrespondant  (cyanate). 
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SO"  I 


Ce  corps  offre  1 exemple  d’un  éllier  acide.  Il  résulte  de  la  subsli- 
tutiou  d’uu  seul  groupe  étliylique  à un  atome  d’iiydrogèue  de  l’a- 
cide sulfurique  bibasique. 


Acide  sulfurique. 


Acide  élliylsiilfurique. 


Il  se  forme  par  Faction  de  l’acide  sulfurique  sur  l’alcool.  Le  mé- 
lange des  deux  corps  s’échaufle.  Si,  après  le  refroidissement,  on 
1 étend  d eau  et  qu  on  sature  le  liquide  par  le  carbonate  de  ba- 
ryum, il  se  forme  un  abondant  dépôt  de  sulfate  de  baryum,  et  il 
reste  en  dissolution  un  sel  de  baryum  soluble,  qui  est  l’éthylsul- 
fate.  Pour  obtenir  l’acide  éthylsulfurique  en  solution,  il  suffit  de 
décomposer  exactement  ce  sel  par  l’acide  sulfurique  étendu. 

Par  l’ébullition,  la  solution  d’acide  éthylsulfurique  se  décom- 
pose en  acide  sulfurique  et  en  alcool. 


S0‘ 


I II 


II 


)o  = 


II 


Les  éthylsulfates  sont  de  beaux  sels  cristallisables  et  solubles 
dans  l’eau. 

.OC-11’ 


!§uirate  iVétliylc  =: 


SO-/' 
\OC-ll- 


Ce  corps,  qui  représente  de  l’acide  sulfurique  dont  les  2 atomes 
hjdrogène  ont  été  remplacés  par  deux  groupes  étliyliciues,  se 
forme  lorsqu  on  dirige  des  vapeurs  d’acide  sulfurique  anhydre  dans 
de  1 éther  refroidi  à l’aide  d’un  mélange  réfrigérant.  (Wetherill.) 

(0-11-5)20  + SO'^  = S0^(C-II5)2 

C’est  un  liquide  oléagineux,  doué  d’une  saveur  âcre.  Sa  densité 
est  égale  cà  1,120.  On  ne  peut  le  distiller. 


CARBONATE  D’ÉTllYLE. 


C03 


i C^IO 

i cno 


eo/oc^ii» 


M.  Eltling  a obtenu  cet  éther  en  introduisant  peu  à peu  du  po- 
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lassiuiïi  ou  du  sodium  dans  de  l’oxalate  d’élliyle,  chauffé  à 130°. 
Le  métal  se  dissout  avec  dégagement  d’oxyde  de  carbone.  Onobtient 
une  masse  brune  qu’on  distille  avec  de  l’eau.  Le  carbonate  d’élhyle 
passe.  On  le  déshydrate  sur  du  chlorure  de  calcium  et  on  le  dis- 
tille. 

On  peut  l’obtenir  aussi  par  double  décomposition,  en  faisant 
chauffer  de  l’iodure  d’élhyle  avec  du  carbonate  d’argent. 

Le  carbonate  d’élhyle  est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur 
éthérée  agréable;  sa  densité  est  de  0,9998  à 0°.  Il  bout  à 125°.  A 
froid,  l’ammoniaque  le  convertit  en  carbamate  d'étJnjle  ou  uréüiane. 


Carbonate  d’élbyle. 


AzlP  : — ^^^OG-IF 

Carbamate  d’étbyle. 


C-IF.OII 

Alcool. 


Chauffé  avec  de  l’ammoniac^ue  100°,  le  carbonate  d’éthyle  donne 
de  l’urée  et  de  l’alcool. 

G0(q^!}}5  + 2Azir*  = GO<}^-[J!  4-  2C2IF0 

Carbonale  Urée.  Alcool, 

d’éthyle. 


CIILOROXYCARBONATE  D’ÉTIIYLE. 
CO' 


M.  Dumas  a obtenu  cet  éther  en  dirigeant  un  courant  de  gaz 
phosgène  (chloroxycarbonique)  dans  de  l’alcool.  On  ajoute  de 
l’eau  au  produit  de  la  réaction,  on  sépare  le  liquide  insoluble,  on 
le  déshydrate  et  on  le  distille. 

GUI  -h  C0<^QQOj|5 

Chloroxycaibonite 
d’élljyle. 


GO([;[  4-  CMF.OII  = 
Gaz  pho.sgéne.  Alcool. 


C’est  un  liquide  doué  d’une  odeur  éthérée  piquante.  11  bout  à 94°. 
L’eau  le  décompose  à chaud.  L’ammoniaque  le  convertit  en  carba- 
~ mate  d’éthyle  ou  uréthane. 


CO 


/Cl 

XÜGMF 


Cbloroxycarbonate 

d'éthyle. 


2AzlF  = 


Vzll- 

AzIDCl  4-  CO<Q^,|j. 

Carbamate 
d’éthyle. 


Chlorure 

[d’ammonium. 
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C"IU"+  2 

Au  médiane  et  a 1 élhane  que  nous  avons  décrits  (pages  459  et 
4G0)  se  rattachent  de  nombreux  carbures  d’hydrogène  appartenant 
a la  même  série  C”ll-"+2  j^g  q^iaJiPede  salures  par  la  raison  que 
dans  aucun  carbure  d liydrogène  connu  le  nombre  des  atomes 
d’hydrogène  ne  dépasse  celui  qui  est  indiqué  par  la  formule  pré- 
cédente. Aussi  les  carbures  d hydrogène  dont  il  s’agit  ne  peuvent- 
ils  fixer  directement  aucun  autre  élément.  Pour  que  le  chlore,  par 
exemple,  puisse  entrer  dansleur  molécule, ilfaut  queriiydrogéne  soit 
déplacé,  et  ce  déplacement  se  fait,  comme  on  sait,  atome  à 
atome,  selon  la  règle  des  substitutions.  Ainsi,  pour  prendre  un 
exemple,  faites  agir  le  chlore  sur  le  carbure  r«ll'^  (hexane),  vous 
pourrez  obtenir  successivement  les  composés  Coipsci,  C'^lP^Cl-, 
etc.  Considérons  un  instant  le  premier  de  ces  composés 
chlorés,  le  chlorure  d hexyle  CciP^CI.  On  pourra  y remplacer  le 
chlore  par  un  groupe  OU  et  convertir  ainsi  le  chlorure  en  un 
hydrate.  Pour  cela,  on  fera  réagir  d’abord  ce  chlorure  sur  un  sel 
d’argent,  l’acétate,  par  exemple,  et  l’on  formera  par  double  décom- 
position de  l'acétate  d’hexyle. 


AgCl 


cnvK\  + enuo-.Ag  ==  c-ifo^.O’ip-  + 

Chlorure  d’hexyle.  Acétate  d’argent.  Acétate  d’Jicxyle. 

La  potasse  bouillante  transformera  ce  dernier  en  hydrate  hexv- 
lique.  ' ^ 


C-ir-O'hCGlP-  + KOIl  = C’^IPO-K  + Ccil‘^011 

Acétate  d hcxyle.  Acétate  Hydrate 

de  potassium.  hexylhpie. 

Cetle  série  de  réactions  permet  donc  de  transformer  un  hydro- 
carbure de  la  série  saturée  successivement  en  un  chlorure,  en 
un  acétate,  en  un  hydrate,  et  ce  dernier  n’est  autre  que  l’alcool 
correspondant  à l’hydrocarbure.  Nous  donnons  ici  la  série  de  ces 
carbures  d’hydrogène  saturés. 


CIP  mélliane. 
C^JIo  étliane. 
GUI®  propane. 

butanes. 
C®1U-  penlanes. 


20. 
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C*’!!'*'  hexanes. 

CHl'®  heptanes. 
octanes. 

C*'!!-'*  nonanes. 

C10JI2-2  (lécanes,  etc. 

A partir  du  quatrième  terme,  tous  ces  hydrocarbures,  jusqu’au 
terme  ont  été  retirés  du  pétrole  et  des  produits  de  la  dis- 

tillation du  bitume  et  de  la  tourbe.  A la  fin  de  cette  distillation, 
lorsque  la  température  s’est  élevée  au-dessus  de  500°,  les  produits 
qui  passent  se  prennent  en  masse  solide  par  le  refroidisse- 
ment. La  partie  solide  se  présente,  convenablement  purifiée,  sous 
forme  d’une  masse  incolore  translucide,  qui  a reçu  le  nom  de 
paraffine.  Cette  substance  est  très  probablement  un  mélange  de 
plusieurs  hydrocarbures  de  la  série  Son  point  de  fusion 

varie  entre  45°  et  05°. 

Nous  ne  pouvons  décrire  ici  tous  les  corps  qui  appartiennent  à 
la  série  dont  il  s’agit.  Mais  nous  ajouterons  un  mot  sur  leur  con- 
stitution. 

Le  troisième  terme  de  la  série,  le  propane  C^ll^,  présente  la  con- 
stitution indiquée  page  459  et  exprimée  par  la  formule  CIP-CH’-CIP. 
C’est  un  gaz  qui  se  solidifie  à — 17°. 

Son  homologue  supérieur,  le  butane,  CMI'o,  présente  la  consti- 
tution C1P-C1P-C11--C1P  et  peut  être  obtenu  par  l’action  du  zinc 
ou  du  sodium  sur  l'iodure  d’éthyle. 

2CM1M  + Na-  = 2NaI  + CMI“> 

C’est  un  gaz  incolore,  condensable  à + 1°.  Mais  ici  se  pré- 
sente nn  cas  d’isomérie  remarquable.  Il  existe  un  butane  isomé- 
rique  avec  le  précédent  et  dont  la  composition  est  exprimée 
par  la  formule  CIP-C-IP-CIP.  C’est  le  triméthyle-métbane  Cll(CIP)3, 
alors  que  le  butane  normal  est  le  diméthyle-éthane  C-IP(CIP)^. 
On  comprend  la  significalion  de  ces  mots  et  de  ces  formules.  Le 
triméthyle-métbane  est  du  méthane  CIP  dont  trois  atomes  d’hy- 
drogène ont  été  remplacés  par  trois  groupes  méthyliques.  Le 
diméthyle-éthane  est  de  l’éthane  CMP  dont  deux  atomes  d’hydro- 
gène ont  été  remplacés  par  deux  groupes  méthyliques.  Le  groupe- 
ment dilférent  des  atonies  se  traduit  ici  par  des  différences  de 
propriétés.  Le  triniéthyle-méthane  est  un  gaz  qui  ne  se  condense 
qu’à  — 17°. 

Les  termes  suivants  de  la  série  donnent  lieu  à des  isoniéries  de 
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même  genre  et  tTaiitant  plus  nombreuses  que  leur  complication 
moléculaire  est  plus  grande.  Nous  ne  les  décrirons  pas  et  il  nous 
suffit  d’avoir  indiqué  le  principe  de  ces  isoméries. 

SÉRIE  DES  ALCOOLS. 

L alcool  éthylique,  dont  nous  venons  de  décrire  sommairement 
les  composés  les  plus  importants,  n’est  pas  le  seul  produit  de  la 
fermentation  des  liquides  sucrés.  D’autres  alcools  se  forment  en 
petite  quantité,  dans  cette  réaction,  qui  s’opère  dans  les  arts  sur 
une  si  vaste  échelle.  Parmi  ces  alcools  de  fermentalion  nous  si- 
gnalerons : 


1.  alcool  propylique  ou  liyJrate  de  propyle  C’IF  .011 

— bulylique  ou  liydrate  de  butyle  GUI»  .011 

— amylique  ou  hydrate  d’amyle  C®11“.011 

— hrxylique  ou  hydrate  d’hexyle  G®II‘^OH 

— heptylique  ou  hydrate  d’iieptyle  CU1'».0H 


A chacun  de  ces  alcools  correspondent  de  nombreux  composés 
élhérés  dans  lesquels  les  groupes  propyle  C"ID,  butyle  C^IP,  amyle 
CsiD»,  etc.,  se  trouvent  substitués  à l’hydrogène  des  hydracides 
ou  des  oxacides. 


A chacun  de  ces  alcools  correspondent,  en  outre,  une  aldéhyde 
et  un  acide,  comme  l’aldéhyde  ordinaire  et  l’acide  acétique  cor- 
respondent à l’alcool  ordinaire  ou  hydrate  d’éthyle  (voy.  page  408). 


GIF' 

cil -.011 

Alcool. 

C-IF 

cir^oii 

Alcool  propylique. 
G^IF 
ClI-.Oll 

Alcool  bulylique  (normal) 


GIF 

GOll 
Aid  11 

G-ll“ 

GOll 

Aldéhyde  propylique 
C^IF 
GOll 

Aldéhyde  butyrique. 


CIP 

GÜ.OII 

Acide  acétique. 
C-IP 
GO.OII 

Acide  propionique. 
C"1F 

GO.OII  etc. 
Acide  butyrique. 


Les  alcools  que  nous  considérons  renferment  tous  un  groupe 
ClPLOn  uni  à un  groupe  ou  radical  alcoolique  C-lD-’i-i.  Lorsq°ue  ces 
alcools  s’oxydent  pour  se  convertir  en  aldéhydes  et  en  acides,  ce 
groupe  Cil". 011  se  con\erlit  en  un  groupe  GOll  caractéristique  des 
aldéhydes  ou  en  un  groupe  CO-OII  caractéristique  des  acides  (p.  454). 
On  appelle  ces  alcools  primaires.  A partir  de  l’alcool  bulylique  ces 
alcools  primaires  peuvent  exister  t*!!  plusieurs  modifications  iso- 
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mériques  (page  518).  Inclépenclamiuent  des  alcools  primaires dl  en 
existe  d’autres  qui  sont  isomériques  avec  les  précédents  et  qui  s’en 
distinguent,  parce  qu’ils  ne  sauraient  donner  par  l’oxydation^  les 
aldéhydes  et  les  acides  correspondants.  On  partage  ces  isoalcools  en 
secondaires,  qui  renferment  un  groupe  CII.ÛII,  et  en  tertiaires,  qui 
renferment  un  groupe  C.OII.  [Kolbe.)  Sans  vouloir  entrer  dans  des 
détails  à ce  sujet,  nous  nous  bornerons  à citer  deux  exemples  : 

1°  En  fixant  de  l’hydrogène  sur  de  l’acétone,  M.  Friedel  a obtenu 
l’alcool  isopropylique. 

GIF  ^ C!i-> 

CO  + IF  = ÛI.OII 

GIF  t'il’ 

Acétone-  Alcool 

isopropylique. 

Par  l’oxydation,  cet  isoalcool,  qui  est  un  alcool  'secondaire 
(renfermant  le  groupe  CII.OII),  reproduit  l’acétone. 

GIF  GIF 

GII.OII  -f-  O = Il-o  + GO 

GIF  GII' 

Alcool  Acétone, 

isoprop  pique. 

2°  M.  Boutlerow  a découvert  un  isomère  de  l’alcool  butyliquo 
qu’il  nomme  alcool  hidijlique  ierliaire  et  dont  il  représente  la 
constitution  par  la  formule  : 

GIF 

GIF-G.OII 

GIF 

Alcool  hulylique  tertiaire. 

Cet  alcool  renferme,  comme  on  voit,  le  groupe  C.OII.  II  ne  donne 
ni  aldéhyde,  ni  acide. 

Nous  bornant  à ces  notions  sommaires,  nous  allons  énumérer  ici 
les  alcools  les  plus  importants. 

Alcool  propylîcjue  C^11^Û=CIP-CII--C1I-.0II.  — Il  a été  décou- 
vert par  M.  Chancel  dans  les  huiles  provenant  de  la  distillation  des 
eaux-de-vie  de  marc.  C’est  un  liquide  spiritueux,  bouillant  à 98^. 
Son  iodure  CMPl  bouPà  104°, 5.  (I.  Pierre  et  Puchot.) 

Valcüol  isopropylique  de  M.  Friedel  se  forme  dans  les  circonstances 
qui  ont  été  iiidi(|uées  plus  haut.  Sa  constitution  est  exprimée  par 
la  formule  ; 
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apcfi.oii  ■ ' ^ 

Il  bout  a ^80®.  En  chauffant  le  gaz  propylène  avec  de  l’acide 
iodhydrique,  on  obtient  l’iodure  d’isopropyle  G-II-I,  qui  bout  à 92“. 

+ m = C’IITI 

Tropylènc.  lutlure 

tl’isopiopyle. 

M.  Silva  a décrit  de  nombreux  dérivés  de  l’alcool  isopropylique. 

Alcools  biifyliqiies  CMl'oO.  — La  constitution  de  l’alcool  bu- 
tjlique  de  fermentation,  qui  est  un  alcool  primaire,  est  exprimée 

PIT5 

par  la  formule  J^JpCII-CII-.OII. 

M.  ’Wiirtz  la  retiré,  en  1852,  des  huiles  provenant  de  la  rectifi- 
cation des  alcools  de  betteraves.  C’est  un  liquide  incolore,  doué 
d une  odeur  pénétrante  analogue  à celle  de  l’alcool  amylique,  mais 
plus  spirilueuse.  Il  se  dissout  dans  10,5  fois  son  volume  d’eau.  Il 
bout  a 1090.  Il  donne  par  l’oxydation  un  acide  isomériqiie  avec 
l’acide  butyrique  et  qu’on  a nommé  isobuhjrique. 

On  peut  l’envisager  comme  de  l’alcool  ordinaire  dans  lequel 
deux  atomes  d’hydrogène  sont  remplacés  par  deux  groupes  mé- 
thyliques. 

ÇH^  CII(CIF)- 

cir-.oii  CM-.  OH 

■Alcool  Alcool  Lutylif[ue 

tle  lermeniation. 

M Lieben  a découvert  récemment  Valcool  hulijlique  normal  iso- 
mérique  avec  l’alcool  butylique  de  fermentation  et  qui  donne  par 
1 oxydation  de  1 aldéhyde  et  de  l’acide  butyriques.  Il  a obtenu  cet  al- 
cool en  soumettant  le  butyral  (page  557)  à l’action  de  l’amalgame 
de  soJiuni  en  présence  de  l’eau. 

C'IF 

^•10  CH2.0II 

Butyral  Alcool  biilylique 

noi'iiial.  » 

^ Signalons  encore  parmi  les  autres  isomères  de  l’alcool  butylique, 

1 hydrate  de  butylène  ou  alcool  butyli(|ue  secondaire  que  M.  de 
Luynes  a obtenu  en  réduisant  l’érythrite  (page  021).  Ce  corps  est 
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un  alcool  secondaire  de  la  forme  CII3-CII--CII(0II)-CII3.  Il  bout 
à liG°,9  (Lieben).  L’iodure  correspondant  CIP-ClP-CIlI-CIls  bout  à 
118°.  Il  prend  naissance  dans  la  réaction  suivante  : 

C^iiioQ^  -I-  9111  = CMPI  4II-0  + 412 

Erytlirite  loclnre 

biitylique  secondaire. 

Quant  à l’alcool  butylique  tertiaire  de  M.  Doutlerow  (voir  page  51  G), 
il  a reçu  le  nom  de  trimélhylcarhinol,  en  raison  de  sa  constitution 
indiquée  plus  haut.  C’est  un  composé  très-bien  cristallisé,  fusible 
entre  20°  et  25°. 

En  résumé,  on  connaît  quatre  alcools  possédant  la  composition 
C^H^oQ  et  présentant  des  relations  d’isomérie  très-remarquables. 
Leur  constitution  est  indiquée  par  les  formules  suivantes. 


CIP 

CIP 

CIP 

CIP 

CIP 

CIP-GII 

CIP 

CIP-C.OII 

CII- 

CIP,  OU 

CII.OII 

CIP 

CII-.OII 

Alcool  butylique 
normal  (primaire) 
(Lieben) 

Alcool  butylique 
de  l'ermentalion 
(primaire) 
(Wurtz). 

CIP 

Alcool  butylique 
secondaire 
(de  Luynes). 

Alcooi  butylique 
tertiaire 
(B;  utlerowj. 

Alcool  amyli(|ue  de  fermentation. 

= ^[[5>CII-CIP-CII2.0H 

Il  constitue  la  partie  la  plus  abondante  des  huiles  de  betteraves 
et  de  pommes  de  terre,  ainsi  que  de  l’huile  de  marc  de  raisin.  Ces 
produits  ne  sont  autre  chose  que  les  résidus  de  la  distillation  des 
alcools  de  marc,  de  fécule,  de  betteraves  (page  4991. 

L’alcool  amylique  est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur  désa- 
gréable. Il  bout  à 152°.  Sa  densité  à 15°  est  égale  à 0,8184.  Il  est  in- 
solubledans l’eau.  Il  dévie  le  plan  do  polarisation  à gauche.  11  existe 
néanmoins  un  alcool  amylique  qui  n’exerce  aucune  action  sur  la  lu- 
mière polarisée,  et  que  M.  Pasteur  a nommé  alcool  amylique  inactif. 
Ce  dernier  bout  à 150°.  Différant  par  ses  propriétés  physiques  de 
l’alcool  amylique,  dont  il  présente  d’ailleurs  la  composition  et  les 
propriétés  chimiques,  il  est  isomérique  avec  ce  corps.  C’est  là  un 
cas  (X'isomérie  physique. 

Par  l’action  du  chlorure  de  zinc,  l’alcool  amylique  se  convertit  en 


519 


SÉRIE  DES  ALCOOLS. 

amylènes  et  en  polymères  de  ce  corps  (diamylène  triamyléne 
€‘S|Fo). 

c^n'-o  = c«ii‘o  + 11-0 

Alcool  amylique.  Amylèncs. 

Par  l’oxydation,  l’alcool  amylique  se  convertit  en  aldéliyde  et 
acide  valériques. 


C41'20  + 0 

Alcool 

amylique. 

C311'-0  + 

Alcool  amylique. 


IFO  + Cni*oo 

Valéral  ou 
Akléhyde  valérique. 

ir-^0  + csipoQ^ 

Acide  valérique. 


Nous  ne  pouvons  décrire  ici  les  nombreux  éthers  de  l’alcool  amy- 
lique. Signalons  seulement  : 

U oxyde  d'amyle  (C^lpij-O,  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur 
suave,  bouillant  à 170°.  (Williamson.) 

Le  chlorure  d'amyle  C41'*C1,  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur 
aromatique,  bouillant  à 102°. 

Viodure  d'amyle  C°ll'il,  liquide  incolore,  qui  brunit  à la  lumière. 
Densité  à 0°=  1,4670.  Point  d’ébullition  147°. 


Isomères  de  l’alcnol  am;^lic|ue.  — On  connaît  au  moins  cinq 
alcools  présentant  la  composition  de  l’alcool  amylique.  Indépen- 
damment de  l’alcool  amylique  normal  CIP-CII--CII2-CII--CII-.OII  (point 
d’ébullition  157°)  que  M.  Lieben  a obtenu  en  faisant  réagir  l’Iiy- 
drogène  naissant  sur  le  valéral  ou  aldéhyde  valérique,  et  de  l’al- 
cool amylique  de  fermentation  que  l’on  vient  de  décrire  et  auquel 
on  attribue  la  constitution 


CIP 

„„.>G11-C1P-C1P.01I 

CIP 


C1P(C-1P)‘ 

ClP.Oll 


Alcool  isopropylélhylique 


il  existe  trois  autres  alcools  offrant  la  composition  CdP'^O.  Le  plus 
important  est  le  composé  qui  a été  décrit  sous  le  nom  d'hydrale 
d'amylène  parce  qu’il  se  dédouble  avec  la  plus  grande  facilité  en 
eau  et  en  amylène.  C’est  un  alcool  tertiaire  de  la  forme 


[i{[5>C.011-ClP-ClP 


et  dont  l’iodure  prend  naissance  par  la  combinaison  directe  de  l’a- 
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eide  iodliydriqiie  avec  l’amylène,  formé  par  l’aclion  du  chlorure  de 
zinc  sur  l’alcool  amyliquede  fermentaüon.  (A.  NYurIz.) 

C3II10  + 1II— C-ID'I. 

Cet  iodure  bout  à 120°,  En  le  traitant  par  l’eau  et  l’oxyde  d’ar- 
gent, M.  Wurtz  a obtenu  l’alcool  qu’il  a nommé  hydrate  d’amyléne. 
Ce  liquide  bout  à 105°.  Par  l’action  de  la  chaleur  seule  il  se  dédou- 
ble en  amylène  et  en  eau,  selon  l’équation  indiquée  plus  haut. 

Nous  ne  décrirons  pas  les  autres  isomères  de  l’alcool  amylique. 

Alcools  liexylic|iics  et  hcptylic|iaes.  — M.  Faget  avait  annon- 
cé que  les  résidus  delà  distillation  de  l’huile  de  marc  de  raisin  ren- 
fermaient une  petite  quantité  d’alcools  hexiilique  C^ID'^O  et  heptij- 
liqiie  Cni'cO.  Ces  alcools  n’ont  pas  été  retrouvés  dans  ce  produit. 

L’alcool  hexylique  normal  a été  retiré  de  l’huile  volatile  de  la 
graine  de  ï Heracleum  giganteum,  huile  qui  renferme  le  butyrate 
d’hexyle  C'^IFO'.C®!!'^,  L’alcool  hexylique  normal  bout  de  157°  à 158°. 

Ij’alcooll»eptyliquenormalC"lI“^Oaété  obtenu  par  l’action  de  - 
riiydrogène  naissant  sur  l’aldéhyde  œnanthyliqueCUl’'*O.Il  bout  de 
175  à 177°  et  possède  une  odeur  aromatique. 

Alcools  oct^liqties  CsiP^O.  — L’alcool  octylique  normal  se 
rencontre  à l’état  d’éther  acétique  C-II^O-.C^II*'  dansriiuile  volatile 
de  la  graine  de  V Hemdeum  spondijlium  et  de  V Hcradeiim  gkgaiiteum. 
On  le  sépare  de  cet  éther  en  décomposant  celui-ci  par  la  potasse 
bouillante.  Son  point  d’ébullition  est  situé  entre  190  et  192°. 

On  doit  à M.  Rouis  la  découverte  d’un  alcool  octyliqne  secondaire. 

En  distillant  un  des  acides  provenant  de  la  saponification  de 
l’huile  de  ricin,  l’acide  ricinolique,  avec  la  potasse  caustique, 
M.  Rouis  l’a  dédoublé  en  acide  sébacique  et  en  un  nouvel  alcool 
secondaire.  C’est  l’alcool  octylique  Csil'so.  Liquide  incolore,  doué 
d’une  odeur  aromatique  agréable,  bouillant  à 178°.  L’équation  sui- 
vante exprime  la  réaction  qui  lui  donne  naissance. 

C'SI1540^  + 2KIIO  = C'f'II'6Iv-0^  4-  CsiI'sO  + H- 

Acidf,  ricinol'qae.  Sêbale  potassique.  llydivate 

d’uctylc. 

Alcool  céi;^-liq«ic.  — On  désigne  sous  le  nom  de  blanc  de  baleine 
ou  spennacéll  la  partie  concrète  d’une  huile  qui  remplit  les  sinus 
crâniens  du  cachalot  et  d’autres  cétacés.  Convenablement  purifié, 
ce  corps  se  présente  en  belles  lames  nacrées,  fusibles  à 49°.  C’est  un 


ALCOOL  ALLYLIQUE.  52 1 

éther  composé,  dont  la  nature  a été  reconnue  par  M.  Chevreul,  en 
1825.  En  le  soumettant  <à  1 action  de  la  potasse,  ce  chimiste  l’a  dé- 
doublé en  acide  palmitique  et  en  un  nouvel  alcool  qu’il  a nommé 
éthal,  pour  marquer  son  analogie  avec  l'alcool  et  l’élher.  On  le 
nomme  aujourd'hui,  alcool  ccUjlique  ou  Injdmte  de  céhjle 

C'cil^io 

Cigi[35>0  4-  KHO  = C'ciI-ü.OK 

ralmilale  de  cetyle.  Hydrate  de  cétyle.  Palmitate  potassique. 

11  appartient  a la  même  série  homologue  que  les  alcools  pré- 
cédents. 

.Alcools  des  cires.  — Les  alcools  les  plus  complexes  apparte- 
nant à cette  série  ont  été  retirés  des  cires  par  M.  Brodie.  La  cire 
d’abeille  ordinaire  est  un  mélange  d’un  acide  gras,  C’^41»^  0^,  qu’on 
désigne  sous  le  itom  d acide  cérotique  (cériiie)  et  d’un  éther  com- 
posé, \e palmitate  de  myricyle  (myricine).  On  sépare  ces  deux  corps 
pari  alcool  qui  dissout  f^acilement  le  premier,  difOcilement  le  second. 
En  soumettant  le  palmitate  de  myricyle  à l’action  de  la  potasse,  on 
1 a dédoublé  en  acide  palmitique  et  en  hydrate  de  myricyle  ou  alcoo 
myricique  C^oilc^O. 

La  cire  de  Chine  est  un  éther  composé.  C’est  du  cérotate  de  cé- 
ryle  qu’on  dédouble  par  l’action  de  la  potasse  en  acide  cérotique  et 
en  hydrale  de  céryle  ou  alcool  cérylique  C-4B60. 

Les  hydrates  de  cé'yle,  de  céryle  et  de  myricyle  sont  des  corps 
solides. 


ALCOOL  ALLYLIQUE. 

IG-IP.oil 

Tous  les  alcools  que  nous  venons  de  mentionner  appartiennent 
à la  série  homologue  C-'II^n+^O.  11  existe  d’autres  alcools  monoato- 
miques qui  appartiennent  cà  des  séries  différentes,  c’esUà-dire  dans 
lesquels  on  constate  des  rapports  différents  entre  le  nombre  des 
atomes  de  caiboiie  et  celui  des  atomes  d’hydrogène.  Parmi  ces  au- 
tres alcools,  un  des  plus  importants  est  l’alcool  allylique  ou  hydrale 
d'allyle,  ainsi  nommé  cà  cause  des  rapports  qui  existent  entre  ce 
corps  et  l’essence  d’ail,  qui  est  le  sulfure  d’allyle.  Une  autre  es- 
sence naturelle,  l’essence  de  moutarde,  est  le  sulfocyanate  d’allyle. 

C4P.0II  (C4P)‘4S  C4P.CAzS 

Hydrale  d’allyle.  Sullure  d'allyle.  Sulfocyanate  d’allyle. 
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MM.  Ilofmann  et  Cahours  ont  préparé  artificiellement  Tliydrate 
d’allyle  et  im  grand  nombre  de  ses  dérivés  à l’aide  de  l’iodure  d’al- 
lyle,  C'filM,  qui  prend  naissance  lorsqu’on  décompose  la  glycérine 
par  l’iodure  de  phosphore,  Ph-F.  (Berthelot  etde  Luca.)  Cet  iodure, 
qui  est  à l’alcool  allyliquece  que  l’iodure  d’éthyle  est  à l’alcool  ordi- 
naire, est  un  liquide  incolore  doué  d’une  légère  odeur  piquante  et 
alliacée,  houillant  à 101°. 

Chauffé  avec  du  mercure  et  de  l’acide  chlorhydrique  concentré, 
il  donne  du  gaz  propylène  pur.  (Berthelot,) 

2CM1M  + 2IIC1  + 41Ig  :=  2CMIC  4-  Hg-P-'  -4  llg^-Cl" 

lodtire  d'alyle.  Propylène. 

MM.  Tollens  et  Ilenninger  ont  fait  connaître  un  procédé  de  pré- 
paration très-simple  de  l’alcool  allylique.  11  consiste  à faire  réagir 
l’acide  formique,  ou  l’acide  oxalique  qui  lui  donne  naissance,  sur 
la  glycérine  cà  la  température  de  220°.  Ün  purifie,  par  rectification, 
sur  de  la  chaux  l’alcool  allylique  qui  distille.  Dans  cette  réaction, 
il  se  forme  d’abord  une  monoformine  de  la  glycérine  qui  se  décom- 
pose ensuite  à 220°  en  acide  carbonique,  eau  et  alcool  allylique. 

( O.CllO 

CMDJoII  — CO-  -4  IPO  -h  CMP.OII 

(011 

Monoformine  Alcool  nllyl  qiie. 

de  la  glycérine. 

On  voit  que  cette  réaction  estime  véritable  éduction. 

L’alcool  allylique  constitue  un  liquide  incolore,  bouillant  à 97° 
et  doué  d'une  odeur  alcoolique  et  piquante.  11  se  dissout  en  toutes 
proportions  dans  l’eau.  Densité  à 15°  = 0,86. 

L’alcool  allylique  est  un  composé  non  saturé;  il  peut  fixer  di- 
rectement deux  atomes  d’hydrogène,  de  chlore,  de  brome,  ou  une 
molécule  d’acide  bromhydrique,  etc. 

L’acroléine,  liquide  volatil  qui  se  forme  par  la  distillation  des 
corps  gras,  est  l’aldéhyde  de  l’alcool  allylique  ; l’acide  acrylique  est 
l’acide  correspondant  (page  560). 

AMMONIAQUES  COMPOSÉES 

M.  Wiirtz  a nommé  ainsi  des  combinaisons  basiques  résultant  de 
la  substitution  des  radicaux  des  alcools,  tels  que  le  méthyle, 
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I olliAle,  etc.,  à 1 hydrogène  de  i amnionin(.|iie.  Cette  substitution 
peut  nllei  plus  ou  moins  loin.  I,  2,  o atonies  d’hydrogène  peuvent 
être  remplacés  par  autant  de  groupes  alcooliques.  De  là  diverses 
classes  d ammoniaques  composées,  qu’on  a désignées  sous  le  nom 
de  primaires,  de  secondaires,  de  tertiaires. 


Il  1 

Il  Az 

Il  j 

Ammoniaque. 


ammoniaques 

rniMAïuEs. 

CIU^  ) 

Il  Az 
II  ) 

Métliylamine. 


CMU  ) 

II  Az 
II  ) 

Elhylamine. 


AMMONIAQUES 

SECONDAIIIES. 


GIF  1 

GIF 

Az 

II  J 

Himétiiyl 

lamine. 

GM  F ] 

1 

CMF 

1 Az 

niélhylamine. 


AMMONIAQUES 

TERTIAIRES. 

GIF  I 
GIF  Az 
GIF  ) 

Trimélliylamine. 

CMF  ) 

CHV>  Az 
CMF  )' 
Triétliylaminc. 


Enfin,  on  connaît  des  bases,  et  ce  sont  les  plus  énergiques  de 
toutes,  qui  dérivent  de  l’hydrate  d’ammonium  par  la  substitution 
1 un  1 adical  alcoolique  à i atomes  d’iiydrogène. 


Hydrate  d’ammonium.  Hydrate  de  tétrélhylammonium. 

Ces  dernières  bases,  qui  sont  les  bases  ammoniées,  ainsi  que 
les  ammoniaques  secondaires  et  tertiaires,  ont  été  découvertes  par 
M.  llofmann. 

Dans  les  ammoniaques  composées,  l’azote  joue  le  rôle  d’élément 
triatomique  ou  trivalent.  Mais  on  sait  qu’il  peut  manifester  deux 
autres  atomicités.  Dans  le  sel  ammoniac,  il  est  pentalomique  ou 
qumtivalent.  II  joue  précisément  le  rôle  d’un  élément  quintiva- 
lent  dans  les  bases  ammoniées. 


Il 

I 

Az 


\ 

II 


Ammoniaque. 


(CMF) 

I 

A Z 

(CMF)'  ^(CMF) 
triéliiylamine. 


Cl 

II  I II 
^Az^ 
l/  \ 

CJiloriire 

d’ammonium. 


(OU)' 

(CMF)'  I (CMF)' 
A Z 

(CMI»)'^  ^(CMF)' 

_ Hydrate 

de  tétréthylammonium 


On  peut  rattacher  aux  ammoniaques  composées  diverses  combi- 
naisons organiques  qui  offrent  la  même  constitulion,  et  dans  les- 
quelles l'azote  est  remplacé  par  un  élément  analogue,  le  phosphore, 
l’arsemc,  l’antimoine,  par  exemple.  On  a découvert  un  grand 
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nombre  de  corps  qui  se  raltaclient  à ces  combinaisons,  dont  voici 
les  principales  : 


CMP  1 
CMP  '•  l'h 
CMP  \ 

Triélliylpliosphine. 


CMP 

CMP 

CMP 


/// 

As 


Triélhylarsine. 


CMP  ) 

CMP  S b 
CMl"  ^ 

Triélhylslibine. 


Les  bases  azotées  que  nous  venons  de  considérer  appartiennent 
soit  au  type  AzX^  soit  au  type  AzX^  On  a découvert  récemment  une 
nouvelle  classe  de  dérivés  azotés  qui  se  rapportent  au  type 

On  sait  que  le  groupe  AzH“  (amidogène)  n’existe  pas  à l’état  de 
liberté.  Si  l’on  parvenait  à l’isoler,  il  est  probable  qu’il  s’unirait  à 
lui-même  pour  former  une  molécule  double. 


M.  Fischer  vient  de  faire  connaître  divers  dérivés  substitués  de 
ce  corps  Az-IH  qu’il  nomme  hydrazine.  Il  a décrit  une  élhylhydrazine 

^AzH(CMP) 

ÀzlP 

C’est  une  base  soluble  dans  l’eau,  douée  d’une  odeur  ammonia- 
cale, et  dont  le  chlorhydrate  renferme  A z-IP(C-Il^),  2HC1. 

Ne  pouvant  décrire  ici  toutes  ces  combinaisons,  nous  nous  bor- 
nerons à en  faire  connaître  quelques-unes. 


MÉTIIYLAMINE. 

CIP*  ) 

ClPAz  Il  Az 

11) 

Pour  préparer  ce  corps,  on  fait  bouillir  avec  de  la  potasse  le  cya- 
nate  ou  le  cyanurale  de  méthyle,  on  condense  dans  de  l’eau  acidu- 
lée par  l’acide  chlorhydrique  les  vapeurs  qui  se  dégagent;  il  se 
forme  du  chlorhydrate  de  méthylamine.  ^ 

• 

C113  j 

Qp  j Az  + 2KII0  = COMi^  + Il  Az 

r.yaiiMle  CarLonale  Wélliylaniiiie. 

de  iiiùlliyle.  putassiqne. 

La  solution  étant  évaporée  à siccité,  on  fond  le  résidu,  on  le 
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laisse  refroidir,  puis  on  le  mélange,  avec  le  double  de  son  poids 
de  chaux  caustique  en  poudre,  ef  Ton  chauffe  doucement  ce  mé- 
lange. 11  se  dégage  du  gaz  méthyliac  qu’on  recueille  sur  la  cuve  à 
mercure.  (A.  AVurtz.) 

La  mélhylamine  est  un  gaz  incolore  qui  se  condense  à quelques 
degrés  au-dessous  de  0“  en  un  liquide  léger.  Elle  est  inflammaljle  et 
brûle  avec  une  flamme  pâle.  Son  odeur  est  fortement  ammoniacale 
et  rappelle  en  même  temps  celle  de  la  marée.  C’est  le  plus  soluble 
de  tous  les  gaz.  1 volume  d’eau  à 12“,5  en  absorbe  1155  vo- 
lumes. 

La  solution  aqueuse  de  méthylamine  possède  l’odeur  du  gaz,  une 
saveur  caustique  et  une  forte  réaction  alcaline.  Elle  précipite  les 
oxydes  métalliques  de  leurs  solutions,  comme  fait  l’ammoniaque. 

Expérience.  Dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre,  je  verse  une 
solution  de  méthylamine  ; je  vois  d'abord  apparaître  un  précipité 
bleu  clair,  qui  disparaît  si  je  verse  un  excès  de  méthylamine.  La 
liqueur  est  alors  d’un  beau  bleu  comme  l’eau  céleste. 

Chlorhydrate  de  méthylamine  CIDAz,llCl. — 11  se  distingue 
du  chlorhydrate  d’ammoniaque  par  sa  solubilité  dans  l’alcool  bouil- 
lant, d’où  il  se  dépose  en  grandes  lames  incolores,  déliquescentes. 
Il  forme  avec  le  chlorure  de  platine  un  précipité  jaune,  soluble 
dans  l’eau  bouillante,  d’où  il  se  dépose  en  paillettes  d’un  jaune 
d’or.  C’est  un  chloroplalinale  (Cll^Az,llCl)^  + PtCH. 

DIMÉTIIYLAMINE,  TRIMÉTIIYLAMINE,  HYDRATE 
DE  TÉTRAMÉTHYLAMMONIUM. 

On  doit  à M.  Ilofmann  la  découverte  de  ces  composés. 

La  cUmélhijlamme  (ClPj^IIAz  est  un  gaz  combustible  qui  se  liquéfie 
à -d-  8“ 

La  trwiéünjldmine  (CIF)^  Az  existe  toute  formée  dans  le  Chenopodium 
vulvaria,  dans  les  Heurs  d\i  Cratcegiis  oxyacanllia,  dans  la  saumure 
des  harengs,  dans  l’huile  de  foie  de  morue,  dans  l’huile  du  gou- 
dron de  gaz.  M.  \ incent  la  retire  en  grande  quantité  des  produits 
de  la  distillation  des  vinasses  de  betteraves. 

A la  température  ordinaire,  la  trimélhylamine  est  un  gaz;  elle 
se  liquélie  au-dessous  de  H-  9°.  Elle  est  très-soluble  dans  l’eau  et 
dans  l’alcool.  Elle  possède  une  odeur  ammoniacale  intense  et  une 
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forte  réaction  alcaline.  Elle  s’unit  directement  à l’iodure  de 
méthyle  pour  former  Tiodure  de  tétraméthylammonium: 

(Cll'f’Az  + Cll'’I  = (CIP)^*AzI. 

Cet  iodure  possède  l’apparence  d’un  sel.  Il  est  soluble  dans  l’eau. 
La  solution  traitée  par  l’oxyde  d’argent  donne  de  l’iodure  d’argent 
et  de  l’hydrate  de  tétraméthylammonium. 

2(Cll5)^Azl  H-  Ag^O  -h  11-0  2Agl  + 2(CirÇ^‘Az.011 

Ce  dernier  corps  est  très-soluble  dans  l’eau  et  caustique.  Sou- 
mis à la  distillation  sèche,  il  se  dédouble  en  triméthylamine  et 
en  alcool  méthylique. 

(Cir^y^Az.Oll  ^ClP.OIl  -l-(ClF)"Az. 

ÉTIIYLAMINE. 

1 

C^II'Az  = Il  Az 
U I 

On  prépare  l’éthylamine  par  un  procédé  tout  à fait  analogue  à 
celui  qui  donne  la  méthylamine  (page  524),  savoir:  en  décompo- 
sant le  cyanate  ou  le  cyanurale  d’éthyle  parla  potasse  bouillante, 
et  condensant  les  vapeurs  d’élhylamine  dans  de  l’eau  aiguisée  d’a- 
cide chlorhydrique.  Le  chlorhydrate  d’éthylamine  sec  est  décom- 
posé par  la  chaux  caustique.  (A.  Wurlz.) 

Un  autre  procédé  a été  indiqué  par  M.  llofmann.  Il  consiste  à 
faire  réagir  l’ammoniaque  sur  le  bromure  ou  sur  l’iodure  d’éthyle. 

Il  ) ■ C^II^  ) 

C^lFBr  -f-  Il  } Az  = Il  Az.IIBi 
II  ) II  ) 

Bromure  Bromliyilrale 

d’élliyle.  d’élliylamine. 

L’éthylamine  est  un  liquide  incolore,  mobile,  léger.  Elle  bout  à 
18°, 7.  Son  odeur  est  forte  et  tout  à fait  semblable  à celle  de  l’am- 
moniaque. 

L’éthylamine  est  inflammable.  Elle  se  mêle  en  toutes  proportions 
à l’eau,  à l’alcool  et  à l’èther.  Sa  solution  aqueuse  est  caustique. 
Elle  précipite  la  plupart  des  sels  métalliques  comme  la  solution 
d’ammoniaque.  Elle  redissout  l’hydrate  cuivrique,  comme  celle-ci, 
en  formant  une  sorte  d’eau  céleste. 

Chlorliydratc  d’éthy lamine  C-Il'Az,lICl.  — Ce  sel  cristallise 
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en  grandes  lames  déliquescentes,  solubles  dans  l’alcool  absolu.  Sa 
solution  aqueuse  donne  avec  le  biclilorure  de  platine  un  précipité 
lormé  par  des  paillettes  jaunes,  solubles  dans  l’eau  bouillante  eE 
qui  constituent  te  cbloroplatinate  (C-ll'Az,IlCl)-  + l'tcr*. 


DIÉTIIYLAMIISE,  TUIÉTIIYLAMIKE 


, HYDRATE  DE  TÉTRÉTIIYLAMMONIUM. 


Dic(li;»'lnmi!ie.  — En  chauflant  l’éthylainine  a.vec  du  bromure 
d éthyle,  M.  llolmann  a obtenu  le  brombydrate  de  diétliylamine. 

C-IP  ) c^il^  1 

Il  Az  -H  = CRIM  Az,IIDr 

II  j M j 

Elliylamine.  Bromure  Bromliydrale 

d’élliyle.  de  diêlliylamine. 

Ce  sel,  décomposé  par  un  alcali,  donne  h diéllnjlamine, 

c-ii»  ) 

Az 

Il  ) 

qui  est  un  liquide  bouillant  à 57“,5,  doué  d’une  odeur  ammoniacale. 

Triéth.ylamiiie.  — Par  une  réaction  semblable,  la  diétliylamine 
décomposant  à son  tour  le  bromure  d’éthyle,  il  se  forme  du 
brombydrate  de  triétbylamine 

C-H"  1 

C-IP  Az.IIBr 
eUF  ) 

dont  les  alcalis  dégagent  la  iriéllujlamine,  liquide  incolore,  bouil- 
lant à 91°,  doué  d’une  odeur  ammoniacale  et  d’une  réaction  forte- 
ment alcaline. 

Ilycirate  de  tétrciliylammoiiiuin.  — Lorsqu’on  chauffe  ail 
bain-marie  un  mélange  d’iodure  d’éthyle  et  de  triéthylarnine, 
les  deux  corps  se  combinent  et  forment  le  composé  que  M.  llolmann 
a nommé  iodare  de  léLréthylammonium, 

-h  (C^lP)5Az  = (CHP)^Az.I 

lodure  d’étliyle.  Triétliylamiiie.  loduie 

de  léLi'étliylaiimionium. 

Traité  par  l’oxyde  d’argent  et  l’eau,  ce  dernier  corps  donne  de  l’io- 
dure  d’argent  et  de  l’hydrate  de  tétréthylammonium  (C-il°)LYz.011, 
base  puissante,  cristallisable,  trés-soluble  dans  l’eau,  comparable 
dans  son  énergie  à la  potasse  caustique". 
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ÉTlIYLPiIOSPIIINES. 


Ou  connaît  les  phospliines  éüiyliques  primaire,  secondaire  et 
tertiaire,  ainsi  que  les  combinaisons  du  tétréthylphosplionium  : 


cni-^  ) 

II  Ph  Ph 


Élhylphospliine.  Diélhylpliospliine. 
(Phospliine  primaire.)  (Ph.  secondaire.) 


cnr-  ' Ph 
c-ip  ) 


Triétliylphosphine.  Télrélhylphos- 
(Pli.  tertiaire.)  plionium. 


Les  deux  premières  ont  été  découvertes  récemment  par  M.  llof- 
inaini.  La  troisième  est  due  aux  beaux  travaux  de  MM.  Cahours  et 
llofmann  qui  l’ont  obtenue  par  l’action  du  triclilorure  de  phosphore 
sur  le  zinc-éthyle. 


2PhCP 


.7  (CMP 
oZn  j 

Ziiic-étliyle. 


2Ph^ 


CMP 
CMP 
CMP 

Triétliylphosphine. 


M-  oZnCl- 


11  est  nécessaire  d’opérer  à l’abri  de  l’air  et  d’étendre  le  zinc 
éthyle  avec  de  l'éther  anhydre. 

La  monéthylphosphine  et  la  diéthylphosphine  se  produisent  lors- 
qu’on fait  réagir  sur  l’iodure  de  méthyle  de  l’iodure  de  phospho- 
nium PhllM  (iodliydrate  d’hydrogène  phosphoré  PIP.III,  page  178), 
en  présence  d’oxyde  de  zinc. 

2CMP1  -h2PhlP.Ill-hZnO=2(CMP)ll-Ph.llI+  ZnP^  -f  IPO 
2CMPI  + PhlP.lll  M-  ZnO  = (CMP)MlPh.lll  + Znl-  + IPO 


Les  deux  réactions  s’accomplissant  simultanément,  on  obtient  à 
la  fois  les  deux  phospliines.  Pour  les  séparer,  on  met  à profil  l’action 
qu’exerce  l’eau  sur  les  deux  iodhydrates  qui  ont  pris  naissance. 
L’iodhydrate  de  monélhylphosphineest  décomposé  par  l’eau,  comme 
l’est  l’iodliydrate  d’hydrogène  phosphoré,  tandis  que  l’iodhydrale  de 
diéthylphospliine  n’est  décomposé  que  par  l’action  des  alcalis.  Il 
suffit  donc  d’ajouter  de  l’eau  au  produit  de  la  réaction  pour  mettre 
la  monéthylphosphine  en  liberté.  Lorsque  celle-ci  a été  complète- 
ment chassée  par  la  chaleur,  on  ajoute  de  la  potasse  au  résidu,  de 
manière  à dégager  la  diéthylphosphine.  Ces  opérations  doivent  se 
faire  dans  un  courant  d’hydrogène. 


PRODUITS  D'OXYDATION  DES  ÊTIIYLPIIOSPIIINES.  :,29 

_ Liquide  incolore,  plus  léser 
que  eau,  insoluble  dans  l'eau,  bouillant  à 2b".  Il  esl  doué  d'une 
odeur  des  plus  desagréables.  Il  s'enllamme  au  conlacl  du  chlore 
et  de  I acide  azolique.  Son  iotllnjdmle  esl  en  belles  labiés  ciiia- 
drangulaires  blanches.  ^ 

Dié.l.,Ipl.„s„„i„e  (Cdlii)»l|pi,.  _ Liquide  incolore,  plus  lé-er 
|uel  eau,  bouillant  a 8o».  Ce  corps  est  très-avide  d'oxygène  et  peut 
s enflaninier  spontanément  au  conlact  de  l'air. 

Trié<bylphosp|.i.,e  (Cni'pPI,.  - Elle  constitue  un  liquide  in- 
diJectoMl!  rî'o  ^"7'‘"  = «’8I2  à là”.  Elle  se  combine 

c PhO.  Ce  dernier  est  un  corps  solide,  cristallin,  très-soluble 
dans  J eau  et  dans  l’alcool;  il  distille  à 240“. 

Trailée  par  l'iodiire  d'élbyle,  la  triétliylpliospliine  donne  l'io- 
dure  de  tetrelbylpliosplionium  (C'-‘ll=)rpi,i,  composé  qui  s'obtient 
en  foi  t beaux  cristaux.  Cet  lodure  traité  par  l'oxyde  d'argent  liu- 
niide  fournit  1 hydrate  correspondanl,  qui  constitue  une  base  trés- 


2(Cqi5)rph[  -f- 

Jodiire  de  tétrétliyl- 
phos[tlioaiuiii. 


Ag^O 


+ II-O 


2AgI 


2(C-Hs)4Ph.0H 

Hydrate  de  têtré- 
Uiylldiosplioniuin. 


PRODUITS  D’OXYDATION  DES  ÊTIIYLPIIOSPIIINES. 

Traités  par  l'acide  azolique  fumant,  dans  des  conditions  conve- 
nables, les  etbylpbospbines  se  comportent  d'une  manière  trés- 
caracteristique.  La  monétliylpbospliine  se  transforme  en  un  acide 

la  diéthylpliospliine  donne 
l»cule  d.dliplphosplnmque,  inonobasique.  La  Iriélbylpliospbine 
donne  un  compose  indifférent,  signalé  plus  haut.  Si  il  ces  faits 
on  ajoute  que  l'hydrogène  pliosphoré  fournit  dans  les  mêmes  cir- 
constances I acide  pliospborique,  on  voit  qu'on  peut  envisager  les 
produits  d oxydation  précédents  comme  de  l'acide  pliospliorique 

dans  lequel  I,  2 ou  5 groupes  OU  sont  remplacés  par  aillant  de 
groupes  etliyliques  : 


Ph  II 

Hydrogène  jiliosphoré. 
WLKTZ. 


j 011 


PliO  { 011 

f ou 

Acide  pliospliorique. 


ÔO 
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( C^II3 

rii  U 
I H 

îlonêlliylphosphiiie. 

( C-Ii'i 
Th  G-Il- 
I II 

Diétliylplio.splunc. 

I C-l|5 
Ph 

( C-Hs 

Triélliylphospliine. 


( C-ll-5 
PhO  1 O l[ 

( 0 11 

Aciile  monélliylpliosplunique. 

/ C^IP 
PhO  C-ll- 
I 0 II 

Acide  diélliylplios|)hi nique 

( C-113 
PhO  ' cm- 
I C-I13 

Oxyde  de  triélliylpliosphiiie. 


11  existe  des  combinaisons  de  l’arsenic  avec  l’éthyle  tout  à fait 
analogues  aux  phosphines  ; nous  les  avons  déjà  signalées.  On  con- 
naît en  outre  les  combinaisons  élhylées  correspondantes  au  caco- 
dyle  et  à ses  dérivés  (page  408). 


COMPOSÉS  ORGANO-MÉTALLIQUES 


ZINC-ÉTIIYLE. 

Zn(C-iP)' 

Parmi  les  composés  qui  résultent  de  l’union  des  métaux  avec  les 
radicaux  alcooliques,  un  des  plus  importants  est  le  zinc-éthyle, 
dont  on  doit  la  découverte  à M.  Frankland. 

Pour  préparer  ce  composé,  on  chauffe  au  bain-marie  de  Piodure 
d’éthyle  avec  de  la  tournure  de  zinc  et  une  petite  quantité  de  so- 
dium. Il  se  forme  de  Piodure  de  zinc  et  du  zinc-éthyle,  ha  réaction 
terminée,  on  distille,  et  Pon  recueille  à part  ce  qui  passe  au-dessus 
de  115°. 

Le  zinc- éthyle  est  un  liquide  incolore,  mobile,  fortement  réfrin- 
gent. 11  est  doué  d’une  odeur  particulière,  pénétrante,  fort  désa- 
gréable. 11  bout  à 118“.  Au  contact  de  l’air,  il  s’enllamme  sponta- 
nément et  brûle  avec  une  llamme  verte,  en  répandant  des  fumées 
' blanches  d’oxyde  de  zinc. 

Expérience.  Dans  un  tube  renfermant  une  petite  quantité  de 
zinc-étiiyle,  je  fais  arriver  de  Peau.  Il  se  manifeste  à l’instant  un 
vif  dégagement  de  gaz,  et  il  se  forme  un  dépôt  blanc.  Le  gaz  est 
de  Péthane,  le  dépôt  de  l’hydrate  de  zinc. 


^1ERCURE-:\1ÉTI1YLE  ET  MERCURE-ÉTHYLE.  531 

Zii(eHUO-  + 2H--20  2GMIG 

Zinc-Hliyle.  Ilydr;ile  tic  zinc.  Kllinnc. 

Le  zinc-élliyle  se  prèle  aux  doubles  décompositions. 

En  laisanl  réagir  le  Irichlorure  de  phosphore  sur  ce  corps, 
MM.  Ilolinami  el  Cahours  ont  obtenu  une  combinaison  de  plios- 
plioie  et  d élhyle  qu  ils  ont  nommée  iriélln/lpJwspJiûtc,  il  s’est 

formé  en  même  temps  du  chlorure  de  zinc.  (Voir  l’équation  donnée 
plus  haut,  page  5128.) 

11  existe  un  zinc-méthyle  Zn  (CIl^)- correspondant  au  zinc-éthyle- 

MERCURE-MÉTHYLE  ET  MERCURE-ÉTHYLE. 

Paimi  les  combinaisons  organo-mélalliques,  mentionnons 
encore  le  merciire-mclhijle  llg-ClP)-  et  le  mercure-éüujle  llg(Cdls)-. 
MM.  Frankland  et  Duppa  ont  obtenu  ces  composés  en  faisant  réagir 
l’iodure  de  méthyle  ou  l’iodure  d’éthyle  sur  un  amalgame  de  sodium 
(1  partie  desodiumsur  500  parties  de  mercure),  en  présenced’une 
petite  quantité  d’éther  acétique. 

Le  mercure-étlivle  est  un  liquide  incolore,  insoluble  dans  l’eau, 

inflammable.  Densité,  2,4d.  Point  d’ébullition,  158° 160°.  C’est 

un  des  corps  /es  plus  dangereux  que  l’on  connaisse.  Sa  vapeur, 
inspirée  pendant  quelque  temps,  même  en  petite  quantité,  produit 
une  intoxication  mortelle. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode  décomposent  instantanément  le 

mercure-éthyle  avec  formation  d’un  composé  de  monomercure- 
ethyle. 


Mercure-éthyle. 


+ 


om  + Il 


lodiire 

d’élJiyle. 


CM15 
I 

locliii’c  de  mnno- 
iiiercLirc-élitylc. 


STANKÉTHYLES. 

La  décoiuerte  des  nombreuses  combinaisons  d’étain  et  d’étliyle 
est  due  a M.  Lœwig.  Leur  histoire  a été  complétée  par  MM.  Frank- 
land, Cahours  et  Riche. 

Comme  nous  avons  précédemment  indiqué  la  nomenclature  et 
la  constitution  des  slannétliyles  (page  4G0),  nous  nousbornerons  à 
décrire  ici  quelques-unes  de  ces  intéressantes  combinaisons. 

S<annodiê<h;,ic  Sii  (CMl-s^^  — On  l’obtient  à l’état  d’iodure, 
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lorsqu’on  cliauffe  vers  180°  Tiodure  d’éUiyle  avec  de  la  limaille 
d’élain.  L’iodure  SnEt-I-,  purifié  par  crislallisalion  dans  l’alcool, 
fournit  le  slannodiélliyle  libre,  lorsqu’on  traite  sa  solution  par  le 
zinc  qui  s’empare  de  l’iode. 

Le  slannodiétliyle  est  un  liquide  oléogineux  jaune,  non  volatil 
sans  décomposition. 

Chauffé  à 150°,  il  entre  en  ébullition,  mais  se  décompose  en 
grande  partie  en  stannotétrélhyle  et  en  étain  : 

2SnEt  = SnEt^  4-  Sn 

L’iodure  de  stannodiéthyle  cristallise  en  aiguilles  d’un  jaune  pâle. 
Les  alcalis  précipitent  de  sa  solution  l’oxyde  SnEt-0  qui  forme  un 
précipité  amorphe, blanc,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  soluble 
dans  les  alcalis  et  dans  les  acides,  avec  lesquels  il  forme  des  sels. 

(SMannotriétli^le  OU  scsqiiistannétiiyle  Sn'(C"lI°)‘^  = El.° 
Sn-SnEt°.  — 11  se  forme  en  même  temps  que  le  précédent  lorsqu’on 
fait  réagir  un  alliage  d’étain  et  de  sodium  sur  l’iodure  d’éthyle.  On 
l’isole  par  distillation;  il  bout  de  265  à 270°.  Il  joue  le  rôle  de 
radical  et  se  combine  directement  avec  l’oxygène. 

Voxfjde  renferme  Sn-Et^O  = (SnEt^)-O.ll  peut  s’unir  h l'eau  pour 
former  un  hydrate  SnEt^.OIl,  cristallisable  en  prismes.  Ces  cristaux 
sont  fusibles  à 44°.  L’oxyde  distille  à 272°.  Il  forme  des  sels  cris- 
lallisables  en  s’unissant  aux  acides 

(SnEt-)20  + 2AzO°II  2SnEt°(AzO-^)  + IPO 

Oxyde  de  staiino-  Azolale  de  stanno- 

triélliyle.  triélliyle. 

L’iodure  SnEt°I  est  un  liquide  doué  d’une  odeur  de  moutarde, 
distillant  sans  décomposition  vers 255  — 258°.  Densitéà  I5°  = l,855. 

Stniinotôtréth^'le  Sn  (C-IIs)‘i.  — Liquide  incolore,  à peine  odo- 
rant, bouillant  à 181°,  Densité  = 1,187. 

11  se  forme  par  l’action  du  zinc-éthyle  sur  l’iodure  de  stanno- 
diélhyle. 

SnEtd^  + Zn(Cm°)‘-'  = SnEl^  + ZnL^ 

lodure  de  slan-  Ziiic-éthyle.  Stannolé- 

iiodiéthyle.  Irélliyle. 

C’est  un  composé  saturé  qui  n’entre  pas  en  combinaison,  mais 
qui  donne  sousrinfiuence  des  réactifs  énergiques  des  combinaisons 
de  stannodiéthyle  ou  do  stannotriéthyle.  Ainsi  l’iode  donne  lieu  à 
la  réaction  suivante  : 
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ACIDES  GIUS  VOLATILS  DÉRIVÉS  DES  ALCOOLS. 
SnEM  + r-^  = SiîEF-I  + EU 


^ St^Minolêtré- 
tliyle. 


loiliire  lie 
slaniiüüiélliylc. 


Indure 

d'cLiiyle. 


ACIDES  GDAS  VOLATILS  DÉDIVÉS  DES  ALCOOLS 


I?Io«lcs  de  formation  et  constitution.  — Ces  acides  résuUeiU 
de  1 oxjdaliou  des  alcools  dont  nous  venons  de  décrire  les  principaux 
composés.  Us  prennenL  encore  naissance  dans  une  foule  d’aulres 
réaclions,  et  un  grand  nombre  d’entre  eux  existent  tout  formés 
dans  la  nature,  soit  à l’élat  de  liberté,  soit  à l’état  de  combinaison 
dans  les  corps  gras  neutres,  qui  sont  les  huiles  et  les  graisses. 

Leur  composition  est  exprimée  par  la  formule  générale  CUI-^O^' 
ils  renferment  tons  1 atome  d’oxygène  déplus,  2 atomes  d’hydro- 
gène de  moins  que  les  alcools  auxquels  ils  se  rattachent, 

Leurs  principaux  modes  de  formation  sont  les  suivants  : 

1“  Oxydation  d’un  alcool  : 


ClUO  + 0’^  = CIP02  + ipAQ 

Alcool 
méthyliqiie. 


Acide 

foi'mique. 


2’  Oxydation  d’une  aldéhyde  : 


CUUO  + 0 = XHW- 

Aldéliyde.  Acide  acétique.  " 

0°  Décomposition  d’un  cyanure  organique  par  la  potasse  bouil- 
ante  : 


GIF 

I - 

CAz 

Cyanure 
de  iiiétliyie. 


rii3 

Kiio  ir^o  = V 

CO.OK 
Acélale 
de  potassium. 


AzIF 


L’acide  acétique  prend  naissance  dans  cette  dernière  réaction, 
par.  suite  de  1 union  du  carbone  du  cyanogène  avecl’oxvgène  de  la 
potasse  et  de  l’eau,  l’hydrogène  de  ces  deux  corps  se  œmhinant 
a\ec  1 azote  du  cyanogène  pour  loriner  de  l’ammoniaque.  On  peut 
donc  admettre  dans  l’acide  acétique  un  radical  carhonyle  CO  uni 
d’un  côté  à un  groupe  méthylique  (celui  du  cyanure  de  méthyle),  et 
de  l’autre  à un  groupe  oxhydryle  011. 

Les  autres  acides  de  la  série  possèdent  une  constitution  sem- 
blable. 


50. 
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CIP 

CO-OII 

Acide 

acéLiqiic, 


r,2ip 

CO-OII 

Acide 

propioiiiquc. 


CMP 

CO-OII 

Acide 

Ijiilyi'i(iue. 


CMP 

CO-OII  elc. 

Acide 

valénriiie. 


4“  Une  expérience  de  M.  Wanklyn  fournit  un  appui  direct  à cette 
hypothèse  sur  la  constitution  des  acides  gras.  Ce  chimiste  a réalisé 
la  synthèse  des  acides  acétique  et  propionique  en  dirigeant  un 
courant  de  gaz  carbonique  sur  du  sodium-méthyle  ou  du  sodium- 
éthyle,  composés  organo-métalliques  qui  résultent  de  l’action  du 
sodium  sur  le  zinc-méthyle  ou  sur  le  zinc-éthyle. 


CIPNa 

co.o  = 

CIP 

1 ^ 

.Sodium- 

Gaz 

CO.ONa 

Acétate 

méthyle. 

carboniiiue. 

de  sodium. 

CMPiXa 

-4-  CO.O  = 

CMi^^ 
= 1 

Sodium- 

CO-Oi\a 

Propionatc 

éthyle. 

de  sodium. 

Propriétés  générales.  — 1°  Les  acides  gras  volatils  delà  série 
sont  monobasiques  : ils  renferment  1 atome  d'hydrogène 
capable  d’ètre  remplacé  par  une  quantité  équivalente  de  métal. 

2“  Soumis  à la  distillation  sèche,  un  grand  nombre  de  leurs  sels 
donnent  des  acétones  et  un  carbonate. 

CIP 

(CIP-C0.0)2Ca  = CO  -4-  CO’Ca 
ClP 

Acé(ate  Acétone.  Carljonnle 

de  calcium.  calcique. 

5“  Dans  la  meme  réaction  il  peut  se  former  une  aldéhyde  et  un 
carbure  d’hydrogène  C“Il-“.  (Chancel.) 

(CMP-C0.ü)5Ca  = -t-  CMP  -f-  CO-Ca 

^ ' COU 

Uutyrale  Bulyral  rropylène.  Carbonate 

de  calcium.  (aldéhyde  calcique, 

butyrique). 

4°  Lorsqu‘’on  soumet  a la  distillation  sèche  un  mélange  d'’un  sel 
d’un  acide  gras  avec  un  formiate,  le  produit  principal  delà  réaction 
est  une  aldéhyde.  (Diria.) 

CIP 

CIP-CO.OK  -h  II-CO.OK  = I -t-  COMv- 

COII 

Acétate  Formiate  Aldéhyde. 

, potassique.  potassique. 


Carbonate 

potassique 
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ü”  Soumis  à ractionclu  perchlorureou  de  roxyclilorure  de  phos- 
phore, les  acides  gras  se  convertissent  en  chlorures.  (Gerhardt  ) 
cMi^o.oK  + vhœ  = cMi^o.ci  -P  n.oæ  + kci 

Clilonirc  Oxyclilonirc 
do  polassium.  dacélylc.  de  id.osphu. e. 

C-En  réagissant  surlessels  des  acides  gras,  ces  eldorures  donnent 
tien  à la  formalioiuracides  anhydres.  (Gerhard!.) 


C®II 


d 


O + 


Acétate 
de  potassium. 


CMU’O 

Cl 

Cliloruro 

d’acétylc. 


= KCI  -4-  ! 0 

'■Ci  -+-  I O 

Anltytliide 

acéltmic. 


7°  Soumis  à 1 action  de  l’acide  phosphorique  anhydre,  les  sels 
ammoniacaux  des  acides  gras  perdent  21U-^0  et  se  convertissent  en 
mtriles  ou  éthers  cyanhydriques.  (Dumas,  Malaguti  et  Le  Blanc- 
Frankland  et  Kolhe.) 


CIP 

CO.O(AzIP) 

Acétate 

d’ammonium. 


2IPO 


CIP 
- 1 
CAz 

Acétonilrile 
(cyanure  de  métiiyle). 


ACIDE  FORMIQUE. 

CII^O- 

Cet  acide,  découvert  en  1760  par  S.  Fischer  dans  les  fourmis 
rouges,  prend  naissance  dans  un  très-grand  nombre  de  réactions 
notamment  par  l’oxydation  de  l’esprit  de  bois  (page  486),  par  la 
décomposition  de  l’acide  cyanhydrique  sous  rinRuence  des  acides 
ou  des  alcalis  (page  469),  par  la  distillation  de  l’acide  oxalique,  par 
oxjdation  d uneloiile  dematières  organiques,  telles  que  l’amidon, 
le  sucre,  etc.  M.  Bertlielol  l’a  formé  artiliciellement  en  chauffant 
pendant  longtemps  à 100%  dans  des  ballons  scellés  à la  lampe  de 
1 oxyde  de  carbone  avec  une  solution  concentrée  de  potasse.  ’ 


CO 


Kilo 


IICO.ÜK 

Fûrmirtie 
de  potassium. 


Prép.->i-aiion.  — Pour  le  préparer,  on  lait  bouillir,  dans  une 
cornue  spacieuse,  de  l’amidon  avec  du  pero.\yde  de  manganèse  et 
cie  l acide  sulfurique  étendu.  On  salure  par  du  carbonate  de  plomb 
e liquide  acide  qui  s’est  rassemblé  dans  le  récipient;  Üii  obtient 
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ainsi  du  formialede  plomb  que  l’on  fait  ciistalliser.  Pour  en  retirer 
l’acide  formique:  on  le  décompose  à chaud  par  un  courant  de  gaz 
sullliydrique  sec.  L’acide  formique  distille.  (Dœbereiner.) 

Un  autre  procédé  consiste  à chauffer,  à 100%  parties  égales  d’a- 
cide oxalique  et  de  glycérine.  L’acide  oxalique  se  dédoLdPe,  dans 
ces  conditions,  en  gaz  carbonique  et  en  acide  formi({ue  qui  distille. 
On  le  sature  par  le  carbonate  de  plomb,  et  l’on  achève  la  prépara- 
tion comme  il  a été  dit  plus  haut.  (Berthelot.) 

Propriétés.  — L’acide  formique  est  un  liquide  incolore,  doué 
d’une  odeur  piquante  et  d’une  saveur  très-acide.  Il  bout  à 99°  et 
se  prend  en  une  masse  cristalline  à + 8°, 5.  Il  se  mêle  à l’eau  en 
toutes  proportions. 

Expériences.  1°  Je  verse  dans  un  tube  bouché  une  petite  quan- 
tité d’acide  -formique,  j’ajoute  un  excès  d’acide  sulfurique  et  je 
chaulfe  doucement.  11  se  manifeste  un  dégagement  régulier  d’un 
gaz  que  je  puis  allumer  à la  bouche  du  tube  et  qui  brûle  avec  une 
tlammc  bleue. 

C’est  de  l’oxyde  de  carbone.  Il  prend  naissance  en  vertu  de  la 
réaction  suivante  : 

CIW  ==  CO  H-  11-20 

2°  A une  solution  d’azotate  d’argent  j’ajoute  de  l’acide  formique 
et  je  chauffe.  Au  bout  de  quelques  instants,  la  liqueur  se  trouble  ; 
de  l’argent  se  précipite  sous  forme  d’une  poudre  grise,  et  il  se  dé- 
gage du  gaz  carbonique. 

L’acide  formique  s’est  donc  oxydé  en  réduisant  l’azotate 
d’argent  : 

Cll-0-  -h  O C02  -P  ILO 

Le  chlore  détermine  une  réaction  analogue. 

Cll-0--^  -h  Cl-=  CO-  -f  21IC1 

Formiatcs.  — L’acide  formique  est  un  acide  énergique  qui 
neutralise  parfaitement  les  bases.  11  est  monobasique.  Un  de  ses 
atomes  d’hydrogène  peut  être  remplacé  par  une  quantité  équiva- 
lente de  métal.  Les  foimiates  sont  solubles.  Les  plus  caractéris- 
tiques sont  le  formiaie  de  cuivre  (CllO-)-Cu"  -f-  411-0  qui  cristallise 
en  magnifiques  prismes  clinorhoinbiques  et  le  formiaie  de  plomb 
(ClIO-)-  1*1/  qui  forme  de  longues  aiguilles  incolores,  peu  solubles 
dans  l’eau  froide. 
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, Lo  lormiale  d'ammonium,  qu’on  obtient  en  saturant  l’acide  for- 
mique  par  l’ainmoniaque,  cristallise  en  prismes  très-solubles  dans 
l eau  Cliauffe  brusquement  vers 200°,  il  se  dédouble  en  acide prus- 
sique  (formomtrile)  et  en  eau.  (Pelouze  ) 


ClIO'^(Azll-i) 

Forniinle 

d'nmmoniuin. 


211-0  + CAzII 

Acide 

cyanliydriqiic. 


ALDÉHYDE  FORMIQUE.  ? 

CIl^O  = H-COII 

M.Hofmann  a obtenu  récemment  ce  corps  en  soumettant  l’esprit 
de  bois  à la  combustion  lente,  à l’aide  d’une  spirale  de  platine. 

CII^O  H-  ü II-^O  + CIL-20 

Cette  aldéhyde  se  forme  aussi  dans  la  distillation  du  formiate  de 
baryum  ou  de  calcium.  Elle  n’est  pas  connue  à l’état  de  pureté. 
Elle  possède  une  grande  tendance  à se  polymériser,  pour  former  un 
composé  solide  que  31.  Boullerowa  désigné  sous  le  nom  de  dioxijmé- 
Hujlene  et  qui  renferme  probablement 


COMBINAISONS  ACÉTIOÜES 


On  admet  dans  ces  com|josés  l’existence  d'un  radical  monoato- 
mique acétyle  (Cni=0)'  = (CO-CII’)'.  C’est  de  l’élliyle  oxydé. 

'(CM15)' 

Éthyle. 


CIP 

Éthyle. 


(CMI’-O)' 

Acétyle. 


cir- 

1 

-CO 


Acétyle. 


Laldeliyde  est  riiydrure  de  ce  radical.  L’acide  acétique  en  est 
1 hydrate.  L’acétone  en  est  le  métliylnre.  On  connaît  en  outre  un 
oxyde  d’acetyle,  un  chlorure  d’acétyle,  une  ammoniaque  acélylinue 
qui  est  l’acétamide,  etc.  ’ 

Les  formules  suivantes  font  ressortir  les  rapports  décomposition 
qui  e.xistenl  entre  tous  ces  corps. 


CMI-O.II 

Ilydrure  (l’.icétyle 
(aldéhylej. 


C-IPO.OII 
Ilydrntc  d'acétyle 
(acide  acétique). 


538 


LEÇONS  DE  CliniIE  MODER>'E. 


cqpo.r.i 

i C.lilünii'o  (J’acétylc. 


c’ir-o.cip 

Plùtliyliiro  (’.’acélylc 
( Àcéloiie). 


(C-H'0)20 

Oxyiln  cl’aci’‘tylc 
(aciilc  a(  éti(|iie  antiydrc) 

C-11"0  ) 

11  Az 
11  ) 

Acélamidc. 


ACIDE  ACÉTIQUE. 

C-I1‘Û2 


L’acide  acéliqiie  est  l’acide  du  vinaigre.  C’est  le  produit  de  l’oxy- 
dation de  l’alcool.  11  se  forme  dans  une  foule  d’autres  réactions, 
parmi  lesquelles  nous  citerons  l’oxydation  de  l’aldéhyde  (pageSn), 
la  décomposilion  du  cyanure  de  méthyle  par  la  potasse  (pnge  555), 
l’action  du  gaz  carbonique  sur  le  sodium-mélhyle  (554),  la  distilla- 
tion sèche  d’un  très-grand  nombre  de  substances  organiques,  telles 
que  le  bois,  l’amidon,  la  gomme,  le  sucre,  etc. 

Préparafiioii.  — C’est  la  distillation  du  bois  qui  fournit  les 
quantités  considérables  d’acide  acétique  que  l’industrie  emploie. 
L’opération  s’effectue  dans  de  grands  cylindres  en  tôle,  qui  sont 
chauffés  sur  un  foyer  {fuj.  125).  Les  produits  de  la  distillation 


Fig.  125. 

consistent  en  liquides  et  en  gaz.  Les  liquides  sont  condensés  dans 
un  grand  serpentin  II  refroidi  par  de  l’eau  qui  circule  dans  les 
manchons  m ; les  gaz  sont  ramenés  dans  le  loyer  en  //.  Le  produit 
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condense  est  foi  nié  par  une  parlie  a(|ueuse  et  par  du  goudron. 
On  le  soumet  a noinelle  dislillalion  pour  séparer  la  plus  grande 
paitie  de  ce  dernier.  Les  premières  perlions  (pii  jiassent  renlerment 
de  1 esprit  de  bois  (p.  -480)  ; ce  fpii  dislille  ensuile  renfeiane  de 
1 acide  acétique.  On  neutralise  le  liquide  acide  par  la  chaux  ; on 
con\erlit  1 acélale  de  calcium  en  ac(date  de  sodium,  en  y ajoutant 
une  solution  de  sullale  de  sodium.  La  liqueur,  séparée  par  tiltra- 
tion du  sLilbde  calcique,  donne,  par  l’évaporation,  de  l’acétale  de 
sodium  encore  coloré  en  brun  par  des  matières  goudronneuses.  On 
détruit  celles-ci  en  frilianl  le  sel,  c’est-cà-dire  en  le  chauffant  pen-  . 
dant  quelque  temps  a 250“,  température  qui  cliarbonnc  les  ma- 
tièies  goudi onneuses  et  respecle  1 acétate  de  sodium.  On  reprend 
par  1 eau,  on  filtre,  on  concentre  et  l’on  fait  cristalliser.  On  obtient 
ainsi  des  cristaux  d acélale  de  sodium  pur,  qu’on  nommait  autre- 
fois jnjroUgnilc  de  sonde.  Pour  en  retirer  l’acide  acétique,  on  des- 
sèche ce  sel  on  le  distille  avec  les  5/5  de  son  poids  d’acide  sul- 
furique concentré. 

On  peut  se  contenter  de  décomposer  le  sel  sec  par  une  quantité 
exacte  d’acide  sullurique.  L’acide  acétique  se  sépare  du  sulfate  de 
sodium  ; on  le  décante  et  on  le  soumet  à la  congélation.  Les  parties 
demeurées  liquides  sont  séparées.  La  masse  solide  constitue  l’acide 


acétique  pur. 

Vinaigre.  — Le  vinaigre  est  le  produit  de  la  fermentation  acide 
du  vin  ou  d’autres  liquides  spiritueux.  Il  doit  son  acidité  à l’acide 
acétique.  Pour  transformer  le  vin  en  vinaigre,  on  emploie,  à Or- 
léans, le  pi océdé  suivant  : on  introduit  dans  des  tonneaux,  qui  ont 
déjà  seivi  à cette  opéiation,  et  qui  sont  imprégnés  de  ferment, 
d aboi  d une  petite  quantité  de  vinaigre  chaud  et  puis  du  vin,  par 
portions,  en  laissant  un  intervalle  de  plusieurs  jours  entre  cliaque 
addition  de  vin,  et  1 on  expose  les  tonneaux  à une  température  de 
24  à 27  . Xii  bout  d une  quinzaine  de  jours,  racétilication  est 
complète.  On  soutire  alors  une  partie  du  vinaigre  formé,  et  on  le 
remplace  par  du  vin  qui  va  se  transformer  en  vinaigre  h son  tour. 
On  continue  ainsi  à soutirer  du  vinaigre  jet  à ajouter  du  vin.  Dans 
ces  en  constances,  1 alcocil  du  vin  se  convertit  en  acide  acétique 
sous  l’influence  d’un  ferment  particulier,  qu’on  désigne  sous  le 
nom  de  mère  du  vinaigre.  C’est  une  production  végétale,  un  my- 
coderme  {Mgeoderma  aceti)  qui  apparait  à la  surface  du  liquide 
et  qui  attire  l’oxygène  de  Pair  pour  le  céder  ensuite  à l’alcool. 


540  LEÇONS  DE  CimiIE  MODERNE. 

(Pasteur.)  Son  action  peut  être  comparée  à celle  du  noir  de  platine. 

Un  autre  procédé  consiste  à faire  couler  goutte  à goutte,  sur  des 
copeaux  de  hêtre  un  mélange  d’eau-dc-vie,  d’eau,  et  d'une  matière 
albuminoïde  (suc  exprimé  de  pommes  de  terre,  de  betteraves,  de  to- 
pinambours, etc.),  renfermant  les  éléments  nécessaires  à la  produc- 
tion du  ferment.  Les  copeaux  de  hêtre,  trempés  d’avance  dans  du 

vinaigre  fort,  sont  con- 
tenus dans  un  tonneau 
A {fi(j.  124)  et  reposent 
sur  un  double  fond  per- 
cé de  trous.  Des  tubes 
It,  traversent  la  partie 
supérieure,  de  manière 
à entretenir,  dans  l’in- 
térieur du  tonneau,  un 
courant  d’air  qui  y pé- 
nètre à la  partie  infé- 
rieure. Dans  ces  condi- 
tions, le  liquide  qui  se 
répand  sur  les  copeaux 
et  qui  présente  à l’air 
une  large  surface,  s’oxy 
de  avec  une  telle  éner- 
gie que  la  température 
s'élève  à + -^0%  et  qu’il 
suffit,  pour  terminer  l’acétification,  de  faire  arriver  une  seconde  lois 
le  liquide  sur  les  copeaux. 

Propriétés  de  l’acide  acétique. — L’acide  acétique  est  solide 
au-dessous  de  + 17“  et  cristallise  en  grandes  lames.  11  bout  a 118“. 
Sa  densité  à 0“  est  égale  à 1,0801.  Son  odeur  est  piquante  et  acide. 
Il  est  corrosif.  11  se  mêle  à l’eau  et  à l’alcool  en  toutes  proportions. 
Lorsqu’on  y ajoute  de  l'eau,  il  se  produit  une  contraction.  Le  maxi- 
mum de  contraction  et,  par  conséquent,  de  densité  correspond  a 
un  mélange  représentant  C'MUÜ'^  -f-  ll'^O. 

Dirigées  à travers  un  tube  de  porcelaine  incandescent,  les  vapeurs 
d’acide  acétique  donnent  des  gaz  et  du  charbon,  et,  en  petite  quan- 
tité, de  racétone,  de  la  benzine,  du  phénol,  de  la  naphtaline 
(Berthelet.) 

Le  percldorure  de  phosphore  convertit  l’acide  acétique  en  chlo 
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Z d";$, 


C-^IPO.OII 

Acide 

acétique. 


+ PhCE 


C-IFO.CI 

fililorure 

d'acétyle. 


IICl 


PliOCP 

Oxyclilonire 
de  phosphore. 


Expérience,  ie  chauffe,  clans  un  tube  bouché,  un  mélaiv--e  d’acé- 
tate de  potassium  et  d acide  arsénieux  : il  se  dé^ao-e  des'"  vaneurs 

Sésâîélbir''''’  et'  très- 

Cetle  e.xpérience  permet  de  découvrir  et  de  caractériser  les  nlns 
pentes  traces  d’acide  acétique.  S’il  e.viste  à l’état  de Tc  tl  dans 

Les  vC  ’ “mijiner  avec  la  potasse. 

désf4  dégageut  sont  dues  à nn  corps  qu’on 

siouait  autrefois  sous  le  nom  de  liqueur  fumante  de  Cadet  (p.  495). 

ACÉTATES. 

f'ène  liasioue  fie  l’ac'  f 9U‘  remplace  l'iiydro- 

^ene  basique  de  1 acide  acétique  est  iiiiivaleiit  ou  bivalent  11  existe 

un  grand  nombre  d’acétates  basiques  ‘ 

Ftt 

sel  lund  a -J2  . 11  est  extrêmement  soluble  dans  l’eau. 

Acétate  de  sodium  C4I^0-i\a  + On  In 

une  grande  échelle  dans  les  arts  (page  559).  On  le  dLi^iIHuitrë- 
fois  sous  le  nom  de  pyrolkjnite  de  soude. 

Il  cristallise  en  gros  prismes  clinorhombiques,  très-solubles  dans 
1 eau,  et  qui  s eineurissent  dans  un  air  sec. 

, P P*®'“**-  — L acetate  neutre  de  plomb  (C^IPO^j^Pb" 

+ 0,  autrefois  désigné  sous  le  nom  de  sel  de  Salimte,  se  pré- 

pare en  neutralisant  l'acide  acétique  par  la  lilharge.  11  cristallise 

dbmeTa™''^  ciniorliombiques,  transparents,  einoresceiits.  doués 
cl  une  saveur  a la  fois  sucrée  et  astringente.  Il  se  dissout  d-.n«  u 
mmtie  *1  son  poids  d’eau  froide  et  dans  8 parties  d’alcool.  Il  fond 
a /o  ,o  dans  son  eau  de  cristallisation. 

ha  solution  d acetate  de  plomb  neutre  dissout  l’oxyde  de  plomb. 


51 


5i2 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 


Il  se  forme  ainsi,  suivant  les  proportions  de  l’oxyde  entré  en  disso- 
lution, divers  sels  basiques  dont  les  plus  importants  sont  : un  acé- 
lale  bibasique  (C‘MF0'^)2  Pb  + PbO  + 41PO  et  un  acétate  de  plomb 
tribasicpie  (C‘MP0^)2Pb  4-  2PbO  + nlP-0.  Ces  deux  sels  se  forment 
généralement  Pun  et  l’autre  lorsqu’on  fait  bouillir  une  solution 
d’acétate  de  plomb  avec  de  la  litliarge.  La  solution  ainsi  obtenue  est 
employée  en  médecine  et  désignée  sous  le  nom  extrait  de  Saturne, 

Expériences.  Je  verse  quelques  gouttes  d’extrait  de  Saturne 
dans  de  Peau  de  puits  : la  liqueur  se  trouble  par  suite  de  la  forma- 
tion d’un  précipité  de  sulfate  et  de  carbonate  de  plomb. 

Cette  liqueur  est  employée  en  médecine  sous  le  nom  d'eaublanche 
ou  d'eaii  de  Goulord. 

2"  Dans  une  solution  de  sous-acétate  de  plomb,  je  dirige  un  cou- 
rant de  gaz  carbonique.  La  liqueur  se  trouble  parce  qu’il  se  forme 
un  dépôt  de  carbonate  de  plomb. 

Dans  celte  réaction,  qui  sert  de  base  à la  préparation  de  la  céruse 
dite  de  Clicliy,  l’acétate  de  plomb  basique  abandonne  au  gaz  carbo- 
nique l’excès  d’oxyde  de  plomb  et  se  convertit  de  nouveau  en  acé- 
tate neutre  qui  demeure  en  solution. 

Acétates  de  cuivre.  — On  prépare  V acétate  de  cuivre  neutre 

If 

C-IPO^Gu-l-II-0  ou  verdet  par  double  décomposition,  en  mêlant  des 
solutions  chaudes  d’acétate  de  sodium  et  de  sulfate  de  cuivre.. 
L’acétate  cuivrique  se  dépose  par  le  refroidissement.  Il  cristallise 
en  beaux  prismes  clinorhombiques,  d’un  vert  bleuâtre  foncé,  qu’on 
désignait  autrefois  sous  le  nom  de  cristaux  de  Vénus.  11  se  dissout 
dans  5 fois  son  poids  d’eau  bouillante.  La  solution  aqueuse  étendue 
se  décompose  par  l’ébullition,  en  laissant  déposer  un  acétate  triba- 
sique  et  en  dégageant  de  l’acide  acétique. 

Cliaulfé,  l’acétate  cuivricpie  perd  d’abord  son  eau  de  cristallisa- 
tion et  se  décompose  lorsque  la  température  a atteint  240“  ou  25Û“, 
en  laissant  dégager  de  l’acide  acétique,  de  l’acétone,  du  gaz  carbo- 
lûque.  11  reste  du  cuivre  métallique  très-divisé.  Le  produit  de  la 
distillation  est  un  liquidebleu.  Rectifié,  ce  liquide  donne  de  l’acide 
acétique  incolore  mêlé  d’une  petite  quantité  d’acétone:  on  le  dési- 
gnait autrefois  sous  le  nom  de  vinaigre  radical. 

On  nomme  un  acétate  de  cuivre  basique  qui  es! 

formé,  en  grande  partie,  d’acétate  bibasique  (C-ll“0-/-Cu"  -h  CuO 
H-  üll-0  On  prépare  le  vert-de-gris  dans  le  département  île 
l’Hérault  en  abandonnant  à l’air  de  lames  de  cuivre  empilées 
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avec  du  marc  de  raisin.  Au  bout  de  quelques  semaines,  le 
me  al  sc  recouvre  de  croules  blcuàlres  de  vert-de-gris,  qu'on  dé- 
tache  et  qu’on  livre  au  commerce  sous  forme  de  boules  d’un  bleu 
clair.  Voici  la  théorie  de  celte  opération.  L’alcool,  formé  par  la  fer- 
mentation du  sucre  qui  imprègne  le  marc  de  raisin,  s’o.xyde  à l’air 
et  passe  à lelat  d’acide  acétique;  sous  l’innuence  de  ce  dernier,  le 

cuivre  lui-méme  attire  l’o.xygéne  : il  se  forme  de  l’eau  et  de  l’acétate 
de  cuivre  basique. 

Acé«a«e  d'orgen.  C-IPOUg.  _ Ce  Sel,  qui  est  peu  soluble  dans 
eau  se  précipité  lorsqu'on  mêle  des  solutions  concentrées  d’acé- 
pte  de  sodium  et  d'azotate  d’argent.  Il  se  dépose  du  sein  de  l’eau 

bouillante  en  lames  brillantes,  nacrées,  flexibles,  qui  noircissent  à 
ia  lumière. 

Acétate  d'ammoniaque  (acétate  d’ammonium)  C-II^O^ 
(-  Z ).  En  saturant  1 acide  acétique  par  un  courant  de  gaz  am- 
moniac, on  obtient  ce  sel  sous  forme  d’une  masse  cristalline  déli- 
quescente. 11  est  très-soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  Lorsqu’on 
e chauffe  il  perd  d’abord  de  l’ammoniaque,  puis  de  l’acide  acé- 
tique; enfin  il  passe  de  l’acétamide  à la  distillation. 


(;-ir>o^Azii‘  = 11^0 

Acél.'ito 

ci’aiiimoiiium. 


C--‘lP0..\zII2 

Acélainide. 


On  emploie  en  médecine,  sous  le  nom  à' esprit  de  Mindererus  un 
acetate  d ammoniaque  impur,  chargé  de  matière  empyreumaliques. 

Distille  avec  de  l’acide  phosphorique  anhydre,  l’acétate  d’ammo- 
mum  donne  du  cyanure  de  méthyle  ou  acétonitrile  (page  555). 


C-II’0-.AzII‘  =.-  C^IPAz  H-  2IF0 
Apâlate  Cyanure 

ü ammonium.  de  mélliyle. 


ACÉTATE  D’ÉTtlYLE. 

tour  préparer  cet  acétate,  qu’on  désigne  ordinairement  sous  le 
nom  d éther  acétique,  011  distille  un  mélange  d’alcool,  d’acide  sul- 
furique et  d’acétate  de  potassium  ou  de  sodium.  L’acétate  d’éthyle 
passe  a la  distillation  avec  une  certaine  quantité  d’alcool  qui  échappe 
a la  réaction.  Pour  le  purifier,  on  agite  le  liquide  distillé  avec  une 
solution  de  chlorure  de  calcium,  on  décante  l’éther  qui  surnage. 
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on  le  déshydrate  sur  du  chlorure  de  calcium,  et  on  le  rectifie  au 
bain-marie. 

C’est  un  liquide  incolore,  doué  d’une  odeur  éthérée,  trés-agréable. 
Il  bout  à 77^  Sa  densité  à 0“  est  égale  à 0,9105. 

Peu  soluble  dans  l’eau,  il  se  dissout  en  toutes  proportions  dans 
l’alcool  et  dans  l’éther.  Comme  tous  les  éthers  composés,  il  est  faci- 
lement dédoublé  par  la  potasse  caustique  en  alcool  et  en  acétate. 

+ KIIO  = C^H^O^.K  ^ CHP.Oll 

Acélate  d’élhyle.  Acétate,  Alcool. 

de  potassium. 

L’ammoniaque  le  convertit  en  acétamide  et  en  alcool. 

C-IFO.OCHF  -4-  AzIF  = C-IF.OII  -i-  CnFO..VzH- 
Acétate  d’éthyle.  Alcojl.  Acétamide. 

Voici  une  réaction  remarquable  de  l’acétate  d’éthyle.  Le  sodium 
s’y  dissout  en  formant  de  l’éthylate  de  sodium  et  le  composé 
Ceil^NaO^ 

2[CHPO.OG-IFJ  -+-  Na*  NaO.G*IP  G«H«Naü=‘  -i-  Il“- 

Éthylate 
de  sodium. 

Le  corps  C^^IPNaO^  est  la  combinaison  sodiqiie  d’un  éther  acétiji- 
ücélique  C4P^*0^  = C-H-(C“lPO)-OC-lP  qui  détive  de  l’éther  acétique 
C-lFÜ-OC‘dP,  par  la  subslilulion  d’un  groupe  acélyle  C-IFO  à 1 atome 
d’hydrogène  dans  le  radical  acétyle.  L’éther  acétyl-acétique  se 
forme  par  l’aclion  de  l’acide  chlorhydrique  sur  la  combinaison 
sodique  C^ll*^NaO'\  C’est  un  liquide  incolore  doué  d’une  odeur 

agréable,  bouillant  à 182“.  Densité  LOo  à 5“. 

PRODUITS  DE  SUBSTITUTION  DE  L’ACIDE  ACÉTIQUE. 

On  connaît  trois  acides  chlorés  qui  dérivent  par  substitution  de 
l’acide  acétique  ; ce  sont  ; 

L acide  nionochloracétique  . . . G-IFCIO- 

L’acide  dicliloiacélique G®ll-Gl-0- 

L’acide  tricliloracélique G*11GI'’Ü* 

L’acide  nionochloracétique  se  forme  lorsqu’on  dirige  un  courant 
de  chlore  dans  de  l’acide  acétique  chauffé  à 100“,  et  addilionné 
d’une  petite  quantité  d’iode.  Dès  que  le  chlore  commence  à se  dé- 


5i5 


PRODUITS  DE  SUnSTITUTION  DE  L’ACIDE  ACÉTIQUE. 

1 ^^^remile  de  l’appareil,  on  interrompt  l’opération,  et  l’on 
d slille.  On  leciieille  ce  qui  passe  entre  185“  et  187“ 

L’acide  monochloracéUque  est  solide,  ilcrislallise  en  tables  rhom- 

en  le  l8o  et  187  ,8.  Il  est  1res- corrosif.  Cliaulïé  avec  nn  excès  de 
potasse,  il  se  convertit  en  acide  glycolique. 

pII^ClOs.K  + KOH  = C-IP(0II)0‘M{  + KCl 

Monnrhinrapofoia  _ ' ^ 


Monochloracétale 
de  polassium. 


Glycolaie 
de  polassium. 


L’ammoniaque  le  convertit  en  acide  acélamique  CS|inAzlIs)0  OII 
(glycocolle).  (Caliours.)  ' ' ' 


ni^ci 

rlo^ii  ~ 

Acide 

monocliloracéliqiie. 


AzH=  = HCl 


ClU.AzIP 

CO.OII 

Glycocolle 


C'IICI’O»,  composé  fort  important  dans 
histoire  delà  science,  a ele  découvert  en  18i0  par  M.  Dumas  II  a 
offert  un  des  exemples  les  plus  remarquables  d’im  corps  formé  par 
substitution,  et  la  comparaison  de  ses  propriétés  avec  celles  de 
acide  acetique  a conduit  M. Dumas  dénoncer  le  premier  l’idée  des 
types  chimiques. 

On  l’obtient  en  soumettant  l’acide  acétique  à l’action  d’un  grand 
exces  de  chlore,  au  soleil. 

L’acide  Irichloracétique  est  solide.  Il  forme  des  cristaux  rliom- 

dr«5-T200-  à 52”,3.  Il  bout 

Sa  solution  aqueuse  régénère  de  l’acide  acétique  au'conlact  de 
malgame  oe  sodium,  réaction  intéressante  et  qui  a fourni  un  des 
premiers  exemples  de  subslilulion  inverse  (Melsens.)  On  nomme 
ainsi  le  reinplacement  ;du  chlore  par  l’hydrogène.  L’amalgame 

de  sodium  et  1 eau  constituent,  en  effet,  une  source  lente  d’Iiy- 
drogene.  •’ 

Soumis  a l’ébullilion  avec  de  la  polasse,  l’acide  trichloracétique 
donne  du  carbonate  de  potassium  et  du  chloroforme 

C2I1C1“02  = CIICl"  -P 

Acitliî  Clilorolorme. 

tricJiloracelif|ue. 
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ANHYDRIDE  ACÉTIQUE  OU  ACIDE  ACÉTIQUE  ANHYDRE. 

(CMFO)-O 

Pour  préparer  ce  corps  important,  découvert  par  Gerliardt  [en 
1852,  on  fait  réagir  1 partie  d’oxychlorure  de  pliosphoresuro  parties 
d’acétate  de  sodium  sec.  Dans  celte  opération,  il  se  forme  d’abord 
du  chlorure  d’acètyle  (p.  548),cpii,  réagissant  sur  un  excès  d’acé- 
tate de  sodium,  donne  du  chlorure  de  sodium  et  de  l’acétate  d’acé- 
tyle  ou  anhydride  acétique. 


L’anhydride  acétique  est  un  liquide  incolore,  mobile,  doué  d’une 
forte  odeur  d’acide  acétique.  Il  bout  à 158®.  Mis  en  contact  avec  de 
l’eau,  il  tombe  d’abord  au  fond  et  en  absorbe  ensuite  l molécule 
pour  se  convertir  en  acide  acétique  qui  se  dissout. 


Ce  corps  a été  découvert  par  Dœbereiner  en  1821.  On  doit  à 
M.  Liebig  la  connaissance  de  sa  composition  et  de  ses  principales 
propriétés. 

■•réparation. — Pour  préparer  l’aldéhyde,  on  oxyde  l’alcool  en 
le  faisant  chauffer  avec  du  peroxyde  de  manganèse  et  de  l’acide 
sulfurique  étendu,  ou  mieux  avec  une  solution  de  bichromate  de 
potassium  et  de  l’acide  sulfurique.  On  recueille  dans  un  récipient 
bien  refroidi  les  vapeurs  qui  se  dégagent.  On  rectifie  le  liquide 
distillé  sur  du  chlorure  de  calcium,  en  ayant  soin  de  recueillir  seu- 
lement les  portions  les  plus  volatiles. 

Ces  portions  sont  mélangées  avec  deux  fois  leur  volume  d’éther, 
et  le  liquide  éthéré  est  saturé  par  du  gaz  ammoniac.  11  se  dépose 
des  cristaux  qui  sont  une  combinaison  d’aldéhyde  et  d’ammoniaque. 
Pour  en  retirer  l’aldéhyde,  on  les  décompose  par  l’acide  sulfurique 
étendu,  ajouté  en  quantité  exactement  suffisante  pour  former  du 
sulfate  d’ammoniaque  ; on  chauffe  doucement,  et  l’on  dirige  les 


r*  ! . i_i  1 1 A/ 

NaCl 


Cliloriire  Acétate 

d’acétyle.  de  sodium. 


Anhydride 

acétique. 


ALDEHYDE  OU  HYDRURE  D’ACETYLE 
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vapeurs  d aldéhyde  dans  im  tube  rempli  de  chlorure  de  calcium  et 
enrm  dans  un  récipient  bien  refroidi.  (Liebig.) 

Propriétés.  L aldéhyde  est  un  liquide  incolore  très-mobile, 
doué  d’une  odeur  pénétrante  et  un  peu  suffocante.  Elle  bout  ü 21°, 
Elle  se  mêle  en  toutes  proportions  à l’eau,  h l’alcooI  et  cà  l’éther. 

Elle  se  combine  avec  l’ammoniaque  pour  former  l’aldéhyde-am- 
moniaque  ou  acétylure  d’ammonium.  (Liebig.) 

C-I1^0,AzlP  zr-,  C*ll50.AzlP 

Elle  peut  s unir  aux  bisulfites  alcalins  pour  former  des  combi- 
naisons cristallisables. 

^ Elle  possède  une  grande  tendance  à s’oxyder  pour  passer  à l’élat 
d’acide  acétique. 

CHFO  H-  ü C-lI’0‘-2 

Expérience.  A une  solution  d’azotate  d’argent,  j’ajoute  de  l’aldé- 
hyde et  quelques  gouttes  d’ammoniaque,  puis  je  cliauffe  doucement. 
Bientôt  la  liqueur  se  trouble  et  les  parois  du  tube  se  recouvrent 
d’un  dépôt  miroitant  d’argent  métallique. 

Sous  l’infiuence  de  l’amalgame  de  sodium  et  de  l’eau,  l’aldéhyde 
est  capable  de  fixer  2 atomes  d’hydrogène  pour  se  converlir  en 
alcool.  (A.  Wurtz.) 

C'Hl^O  -h  II-  . CH  RO 

Aklùliyde.  Alcool. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  gaz  chlorhydrique  dans  im 
mélange  d’akhdiyde  et  d’alcool  absolu  il  se  forme  de  l’éther 
monochloré. 

CHHO  + CHR.OIl  + IlCl  = m-)  , CHRCl^. 

Elliec  nionochlüi'é. 

Le  chlore  convertit  l’aldéhyde  en  chlorure  d’acétyle  et  en  d’autres 
produits.  (A.  AVurtz.) 

+ CP  = OIRO.Cl  + V HCl 

Clilonire  d’acclylc. 

Traitée  par  le  iierchlorure  de  phosphore,  l’aldéhyde  échange  son 
atome  d’o.xygène  contre  2 atomes  de  chlore  et  se  convertit  en  chlo- 
rure d éthyle  monochloré  C'IRCl-  (chlorure  d’éthylidène) 
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CIP 

GllO 

Aldéhyde. 


PhCP 


CIP 

CHCl- 

Chlorure 

d’élliylidène. 


H-  PhOCP 

Oxychlorure 
de  iphosphore. 


L’aldéhyde  possède  une  grande  tendance  à se  convertir  en  modi 
tications  polymériques.  Parmi  ces  dernières,  nous  citerons  la  par- 
aldéhyde liquide  et  la  métaldéhyde  solide.  (Liebig.) 

Le  gaz  chlorhydrique  sec  convertit  l'aldéhyde  en  oxychlorure 
d’éthylidène  (isomère  de  l’éther  dichloré,  page  478),  avec  élimi- 
nation d’eau. 


2CnPO  4-  2IIC1  = CMPCl-O  4-  H-O 

Oxychlorure 

d’élliylidèiie. 


Soumise  à l’action  de  l’acide- chlorhydrique  étendu  de  deux  fois 
son  volume  d’eau,  l’aldéhyde  double  sa  molécule  et  se  convertit  en 
un  corps  neutre,  épais,  incolore,  bouillant  à 95°  dans  le  vide,  soluble 
dans  l’eau  et  réduisant  le  nitrate  d’argent  ammoniacal.  Ce  corps 
est  Valdol  C^H®0-.  (A.  Wuriz.) 

Chauffée  avec  l’acide  chlorhydrique  ordinaire,  elle  donne  de 
l’aldéhyde  crotonique  (Kekulé). 


2C21I*0  = Il-O  4-  CM1«0 

Aldéhyde.  Aldéhydel 

crolorii(iue. 

La  même  transformation  s’accomplit  lorsqu’on  chauffe  l’aldéhyde 
à 400°  avec  une  petite  quantité  de  chlorure  de  zinc  et  une  trace 
d’eau. 

CHLORURE  D’ACÊTYLE. 


cMr'0.cijs= 


CIP 

COCIJ 


Gerhardt  a obtenu  ce  corps  en  4852,  en  traitant  l’acétate  de 
sodium  par  le  perchlorure  ou  par  l’oxychlorure  de  phosphore. 

CMPO.ONa  4-  PliCP  = CMI-'O.CI  -4  NaCl  4-  PhOCP 

Acélate  Perchlorure  (hlorure  Oxychlorure 

de  sodium,  de  phosphore.  d’acélyle.  de  pliosphore. 

I.e  chlorure  d’acétyle  prend  aussi  naissance  par  l’action  du  chlore 
sur  l’aldéhyde. 

C’est  un  liquide  incolore,  mobile,  doué  d’une  odeur  piquante 
Il  bout  à -1-  55®. 


CHLORURE  D’ACÉTYLE. 
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Expene)2ce.  Que  l’on  verse  du  chlorure  d’acétvle  dans  do  I’pam 


C'IFO.Cl 

Chlorure 

d’acélyle. 


n^o 


cm  = 


CHFO.OIl 

Acide 
acétique. 


ae  1 acetate  d ethyle  et  de  l’acide  chlorhydrique. 


CMPO.Cl 

Chlorure 

d’acétyle. 


c-ip.OH  = cm 

Alcool. 


CMl^'O.OC-Il» 
Acétate 
d'éthyle. 


''  du  chlorure  d'am- 

er®;»' " 

d’acélyle.  Acétamide. 

(page  stef*'"'  ‘-'"l-ydre 

CIJLORAL  OU  IIYDRURE  DE  TRICIILORACÉTYLE. 

CMICFO  = 

cno 

Ce  corps  important  a été  découvert  par  MM.  Liebig  et  Dumas.  Il 
se  forme  par  l’action  prolongée  du  chlore  sur  l’alcool.  C’est  un 

lilut  rptT'bZaî’  particulière. 

Gerhardt  l'a  envisagé  comme  de  l'aldéhyde,  doni  3 atomes  d'hydro- 
„ene  seraient  remplaces,  dans  le  radical,  par  3 atomes  de  clilore. 


CMPO.II 

-Mdéhyde 
fhydrtire  d’acély 


C^CPO.ll 

Chlor.il 

(hydrure  de  Inchloracétyle). 


possédé  en  effet,  quelques  réaction  qui  rappellent  celles  de 
1 aldéhyde.  Il  forme  avec  les  bisulfites  de.  combinaisons  cristalli- 
sabtes.  ba  dissolution  ammoniacale  réduit  l’azotate  d’argent  Ces 
faits  semblent  indiquer  que  le  chloral  renferme  le  groupe  CIIO  ca- 
ractéristique des  aldéhydes  : sa  constitution  est  donc  exprimée  par 

la  formule 


31. 
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Sons  rinfluence  de  riiyclrogène  naissant,  il  régénère  l’aldéhyde. 
(Personne.) 

Les  hydrates  alcalins  le  dédoublent  en  formiate  et  en  chloro- 
forme. (Dumas.) 

CHlCI-0  + KllO  = CIIO^-K  -}-  CIICF 

Chloral.  Formiate  Chlorolorme. 

de  potassium. 

Soumis  à l’action  de  l’acide  azotique,  le  chloral  se  transforme  en 
acide  trichloracétique,  de  même  que  l’aldéhyde  se  transforme  en 
acide  acétique. 

C-IICPO  + O = 

Chloral.  Acide  triclilor- 

acétique. 


Le  chloral  forme  avec  l’eau  une  combinaison  cristallisable 
CHICLO  4-  II-O  r=z  qu’on  nomme  chloral  hydraté.  Ce 

dernier  fond  à 57“  et  bout  à 98°  (Personne)  en  se  résolvant  en 
chloral  anhydre  ou  en  eau.  Il  est  trés-soluble  dans  l’eau. 

Mis  en  contact  avec  l’acide  sulfurique  concentré,  le  chloral  se 
convertit  rapidement  en  une  substance  solide,  blanche,  insoluble 
dans  l’eau,  qui  présente  la  même  composition  que  le  chloral  et 
qu’on  nomme  chloral  insoluble. 

Le  chloral  tonne  aussi  une  combinaison  avec  l’alcool,  combi- 
naison qu’on  a nommée  alcoolale  de  chloral.  (Personne.) 

Depuis  quelque  temps  le  chloral  hydraté  est  employé  avec  succès 
en  médecine  comme  calmant  ethypnolique  (procurant  le  sommeil) 


ACÉTONE. 

CHI«0 


L’acétone  est  le  méthylure  d’acélyle,  C-IFO.CIP,  et  comme  l’acé- 
lyle  lui-même  est  du  méthylure  de  carbonyle  (oxyde  de  carbone) 
CIP-CO,  il  en  résulte  que  l’acétone  peut  être  envisagée  comme  du 
diméthylure  de  carbonyle  CIP-GO-CIP. 

" (Cl 

CO  Chlorure  de  carbonyle. 

CO  I ^.jj3  dinu'lliylure  de  carbonyle  (acétone) 
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On  a réussi  en  effet,  à faire  la  synthèse  de  l’acétone,  soit  en 

(lajtant  le  chlorure  d’acetyle  par  le  zinc-mélliyle(Pebal  et  Freiind)  : 


(ClP)'^Zn 

Zinc-méthyle 


2(C’iro.CI)  = 2(C=ir'O.CIP)  + ZnCI^ 

Chlorure  d acétyle.  Acétone. 


soit  en  traitant  le  sodium-métiiyle  par  le  gaz  cliloroxycarbonique 
(chlorure  de  carbonyle)  ; ^ 


2(ClP.Na)  4- 

Sodiuin-mélhyle. 


eu  ^ 

Cliloriire 
de  carbonyle. 


2NaCl  -h  CO 


GIF 
GIF 

Acétone. 


Prc-para.ion.  - On  prépare  l'acétone  en  clistillant,  dans  une 
cornue  de  grès,  de  l’acétate  de  calcium  sec.  On  condense  les  va- 
peurs qui  se  dégagent  dans  un  récipient  bien  refroidi.  Le  liquide 

condenseest  distillé  au  bain-mairie  sur  uii  excès  de  chlorure  de 
calcium 


(C4r>0-)'^Ca  = C'IIGO 

-Icélate  de  calcium.  -V.cétone. 


+ CO’Ca 


Carbonate 
de  calcium. 


Propr«-(..,.  — Laceloneest  un  liquide  incolore,  doué  d’une 
odeur  etberee  un  peu  empyreiimatique.  Elle  bout  à 50"  Elle  se 
de  bols  proportions  dans  l’eau,  l’alcool,  l’étberet  l’esprit 

g Comme  1 aldebyde,  l’acétone  peut  former  des  combinaisons  cris- 
tallisables  avec  les  bisulfites  alcalins. 

Soumise  à l’action  de  l’Iiydrogène  naissant,  en  présence  de  l’a- 
malgame de  sodium  et  de  l’eau,  elle  fi.ve  IP  et  se  convertit  en  un 
isomere  de  I alcool  propylique  (page  510)  quia  reçu  le  nom  d’alcool 
isopropylique.  (Friedel.)  • 


cii-5 

io 

cir> 

.Vcélonc. 


11^ 


ClI’-5 

= CII.Üll 

CIF 

Alcool. 

isorropyliquo. 


On  voit,  d’après  ce  mode  de  formation,  que  l’alcool’isopropvlique 
renferme  un  groupe  ClI.Oll  uni  à deux  groupes  mélbyliques  cLt 
un  alcool  secondaire  (page  510).  Jines,  cest 

L’alcool  isopropylique  n’estpasie  seiilproduit  résiiltanl  de  la 


a- 
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lion  de  l’hydrogène  sur  l’acétone.  Celle  réaction  donne  naissance  en 
outre  à un  produit  de  condensation  résultant  de  l’addition  de  II-  à 
deux  molécules  d’acétone.  Ce  produit  a reçu  le  nom  de  pinacone. 

2C5116Ô  + ir-"  :=  CCH '40-2 

Pinacone. 


C’est  un  glycol  tertiaire  (voir  page  572),  11  constitue  une  masse 
cristalline  incolore,  fusible  de  55“  tà  38“  et  bouillant  à 171-172“. 
Parl’action  des  acides  sulfurique  oiichlorhydriqueétendus  etchauds, 
il  perd  une  molécule  d'eau  et  se  convertit  en  un  liquide  neutre 
bouillant  à 106“  C’est  h pinacoline  CÆ'-O. 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’acétone,  par  petites  portions,  à du  perchlo- 
rure  de  phosphore,  il  s’accomplit  une  réaction  très-énergique  qui 
donne  naissance  à deux  chlorures.  L’un  d’eux,  C“llcCl-  (méthylchlor- 
acétol)  bout  à 70“.  L’autre  C^lPCl  (propylène  chloré)  bout  à 23“. 
(Friedel). 

CH\GO  4-  PhCl-  CH1CC12  + PhOCl“ 

C-IPCP  = C“1PCI  + HCl 


L’acide  sulfurique  concentré  et  chaud  enlève  à l’acétone  les 
éléments  de  l’eau  et  la  convertit  en  un  caiijure  d’hydrogène  qui  a 
reçu  le  nom  de  mésitylène.  (Kane.) 


5C3IIC0  _ 511-^0  = (>H’2 

Acétone.  Nésitylène. 


âcétamide. 

C4F0.Azli® 


On  obtient  cette  amide  en  chauffant  l’acétate  d’éthyle  à 100“, 
dans  des  tubes  scellés,  avec  une  solution  aqueuse  d'ammoniaque. 
Il  se  forme  de  l’alcool  et  de  l’acétamide  selon  l’équation  : 

C'IPO.OC-II»  -t-  Azll’  = C-lFO.AzII-  CMP.OII 

Acétate  d’étliyle.  Acétamide.  Alcool- 

Par  l’évaporation  de  la  liqueur  dans  le  vide,  l’acélamide  reste. 
On  l’obtient  pure  en  la  distillant  et  en  recueillant  ce  qui  passe  au- 
dessus  de  200“. 

L’acétamide  se  forme  aussi  par  l'action  de  l’ammoniaque  sur  le 
chlorure  d’acétyle  (page  549). 
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L acétamide  6st  solidG  Gt  cristallisablG.  EIIg  sg  dissout  dans  l’Gau 
Gn  loutGS  proportions.  La  potassG  bouillantG  la  dcdoublG  on  acétatG 
Gt  GU  ammoniaquG.  L’acidG  phosphoricpiG  anbydrG  gu  séparo  JGsélé- 

noGnls  dG  1 Gau  Gt  la  convGrtit  Gn  acétonitrilG  ou  cvanurG  dG  métlivlG 
(pagG  489).  ^ 

C-IPO.AzII-2  = C^II-Az  + IPO 

Acélamide.  Acétonitnle. 
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Lgs  acidGS  formiquG  Gt  acétiquG  dont  nous  VGnons  do  décriro  Igs 
principaux  composés,  sont  les  premiers  termes  d’une  série  homolo- 
gue très-riche.  C’est  la  série  des  acides  gras  volatils.  On  la  nomme 
ainsi  parce  qu’elle  comprend  un  grand  nombre  de  composés  qu’on 
a d’abord  retirés  des  corps  gras  naturels  etqui  sont  les  acides  gras 
proprement  dits.  Parmi  les  congénères  de  l’acide  acétique,  ceux  dont 
la  molécule  est  la  moins  compliquée  sont  liquides  à la  température 
ordinaire,  les  autres  sont  solides.  Le  tableau  suivant  donne  la  no- 
menclature, la  composition  et  les  principales  propriétés  physiques 
de  ces  acides  : 


NOMS  DES  ACIDES. 

FORMULES 

BRUTES. 

FORMULES 

rationnelles. 

POINTS 

DE 

FUSION. 

POINTS 

d'ébulli- 

tion 

Acide  formique 

Cll-0- 

11-ro.oii 

+ 

1“ 

99» 

Acide  acétif|ue 

C-H*0* 

CH8-C0.0II 

-h 

170 

117» 

Acide  propionique.  . . . 

C^I|8-C().0II 

140», 7 
1 63® 

Acide  butyrique 

C*H»0- 

C^JF-CO.OII 



Acide  valé. ique  (isova- 

CSIUOQS 

CO.OII 

1 73® 

lérique) 

Acide  caproïque  (isoca- 

C«II'20* 

C8H"-C0.0II 

-4- 

5- 

199», 7 

C)4  v)o 

proique) 

Acide  œnaiilliylique.  . . 

coii'^-co.nii 

Acide  caprylique 

CUI'8-CO.OIf 

-I- 

14“ 

Acide  pélaigomque  . . . 

Coil'«0- 

C«1I‘M:0.011 

18”  (?) 
27“  2 
45»’ 6 
55»,  S 

260“ 

Acide  capriqne 

C'811^80- 

C«II'0-CO.OH 

H- 

Acide  lauriqiie 

c“H*'^-co.on 

Acide  myristique  .... 

C1V112804 

C’ID’-CO.OII 

Acide  palmili(|iie  .... 

C'8|i8*0- 

C'^lF'-CO.Oll 

H- 

62»’ 

Acide  inargarique.  . . . 

G.  7 H 3*^2 

C'“II”-C0.01I 

-i- 

60» 

Acide  stéarique 

GI8J136ÛÎ 

C‘UF8-C0.0H 

-t- 

6'J»,2 

Acide  aiachique 

G20J|4U02 

C'»1I*®-C0.01I 

Acide  béiiique 

C“1D‘0- 

c*'Ji‘5-i:o.üii 

-h 

06“ 

Acide  cérotique 

G27||S402 

C2«I1*S-G0.01I 

-r- 

78“ 

Acide  mélissique 

C3OH00Q2 

G*9IP'>-C0.U1I 

-h 

88“ 

n 

En  traitant  des  alcools,  nous  avons  fait  connaître  l’existence 
de  nombreux  isomères,  et  nous  avons  exposé  le  principe  de  ces 
isoméries.  Elles  existent  aussi  dans  la  série  des  acides  et  sont  dues 
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à la  structure  différente  des  radicaux  qui  figurent  dans  les 

formules  précédentes. 

Prenons  deux  exemples. 

1“  Par  l'oxydation  de  l’alcool  butylique  normal  C1P-CII--CH'- 
€11-. Oïl,  on  obtient  l’acide  butyrique  normal  CIl^-Cir--Cir-.CO.OII 
qui  est  l’acide  butyrique  de  fermentation.  L’acide  qu’on  obtient  par 
l’oxydation  de  l’alcool  butylique  de  fermentation  est  différent  de 
celui-là,  et  cette  différence  tient  à la  structuré  diverse  des  deux 
radicaux  (C^IF)'. 

L’acide  isobutyrique  dérivant  de  l’alcool  de  fermentation  qui  est 
^{}3)CII-CILL0II,  renferme  ^}{5>C1I-C0.0II. 

La  formule  de  l’acide  dérive  en  effet  de  celle  de  l’alcool  par  la 
substitution  de  O à II-  dans  le  groupe  (Cll-.OH)' 

2“  On  exprime,  comme  nous  l’avons  fait  remarquer  page  518,  la 
constitution  de  l’alcool  amylique  de  fermentation  par  la  formule 

[^[}3>CI1-CIF-CILL0II  : 


L’acide  valérique  qui  en  dérive  par  oxydation  est  donc 

^[j3>CII-CIP-C0.0II 

Mais  on  connaît  aussi  l’acide  valérique  normal 

1C1F-Cli--Cll’-CIF-C0.01l 

qui  résulte  de  l’oxydation  de  l’alcool  amylique  normal 

CIF-CIF-CIF-Cir--ULL01I. 


Un  autre  isomère  interressant  de  l’acide  valérique  est  l’acide 
triméthylacétique,  qui  a été  découvert  par  M.  Boutlerow. 

Si  nous  comparons  les  trois  acides  isomériques  C^IP^O^  à l’acide 
acétique  lui-même,  nous  pourrons  exprimer  leurs  relations  d’iso- 
mérie  d’une  façon  très-simple  en  disant  que  l’acide  valérique  nor- 
mal est  l’acide  propylacétique,  que  l’acide  dérivé  de  l’alcool  amyli- 
que de  fermentation  est  l’acide  isopropylacéliqne,  enfin  que  l’acide 
de  M.  Boutlerow  est  l’acide  triméthylacétique 


CIP  crP(CMP) 

I I 

CO.ÜII  CO.OII 

Acide  Acide  propyl- 

acélitiue.  acéluiue. 


çii<(cii<c||n 

CO.OII 

Acide  isopropj  1- 
acéliipie. 


C(CIF')= 

CO.OII 

Acide  li'imélhyl 
acètiijue. 
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Nous  n épuiserons  pas  ce  sujet.  Ce  qui  précède  suffit  pour  faire 
comprendre  le  principe  de  Tisoinérie  des  acides  C”IP'’0-. 

Acide  propionique  C’IR'O^.  — Il  prend  naissance  par  l’action 
de  la  potasse  sur  le  cyanure  d’éthyle  (page  507).  C'est  aussi  un  pro- 
duit de  fermentation.  Ainsi,  on  l’a  obtenu  en  abandonnant  pendant 
un  an  à la  fermentation  une  solution  de  sucre  mélangée  avec  de  la 
craie  et  du  fromage.  Il  se  tonne  aussi,  en  petite  quantité,  indépen- 
damment de  l’acide  acétique,  par  la  distillation  dubois. 

M.  Wanlvlyn  en  a fait  la  synthèse  en  faisant  passer  un  courant  de 
gaz  carbonique  sur  du  sodium-éthyle. 

CO.O  + cnPNa  = C^II’-CO.ONa 

Proponiate  de  sodium. 

L acide  propionique  prend  aussi  naissance,  quoique  difficilement, 

par  la  fixation  directe  de  l’oxyde  de  carbone  sur  l’éthylate  de  so- 
dium 


CO  + C'IF.ONa  = C-Il»-CO.ONa 

Propriétés.  Liquide  incolore  mobile  possédant  l’odeur  de  l’acide 
acétique;  se  solidifie  à — 21“.  Point  d’ébullition,  240«,7.  Densité 
0,996  à 21°.  Jliscible  à l’eau  en  toutes  proportions.  Le  chlorure  de 
calcium  le  sépare  de  la  solution  aqueuse. 

On  connaît  un  grand  nombre  de  produits  de  substitution  qui  se 
rattachent  à l’acide  propionique.  Parmi  les  plus  importants  il  faut 
citer  les  dérivés  chlorés,  bromés,  iodés  et  amidés  de  cet  acide. 
Ces  dérivés  sont,  pour  chaque  espèce,  au  nombre  de  deux,  lesquels 
présentent  de  curieuses  relations  d’isomérie.  Les  exemples  suivants 
feront  comprendre  ces  isoméries. 


CIP 

CIP 

CIPCl 

CIP 

CIICl 

CIP  ^ 

CO-H 

co- 

COHI* 

Acide 

Acide 

-Acide 

propionique. 

a-cliloropro- 

pionique. 

P-cliloropro- 

j)iciiique. 

CIE' 

àl(AzIP) 

(:04i 

Acide  a-amido- 
propionique 
(alanine  ). 


CIPiAzll*) 

I 

cir*j 

co-ii 

Acide 

li-amido- 

propioni(iue. 


Nous  ne  décrirons  ici  que  les  dérivés  iodés,  et  plus  loin  les  dérivés 
amidés. 

Acide  7.-icdopropionique  C'dlHO^.  Pour  le  préparer  on  fait  réa- 
gir l’acide  iodhydrique  concentré  ou  l’iodure  de  phosphore  sur  l’a 
eide  lactique. 
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CTlfiO-’  + III  = C-II-I02  4-  IPO. 


'est  un  corps  oléagineux,  épais,  à peine  soluble  dans  l’eau. 
Acide  f^j-iodopropionique.  Cet  acide  se  forme  lorsqu’on  fait  réagir 
l’acide  iodliydrique  concentré,  ou  l’iodure  de  phosphore  et  l’eau 
sur  l’acide  glycérique  (page  596) 

r/n'eo^  + 3111  = c-ii^io^  + 2II-0  + p- 


Il  prend  aussi  naissance  par  la  fixation  directe  de  l’acide  iodhy- 
drique  sur  l’acide  acrylique  C^1P0‘^ 

Il  est  solide  et  se  présente  en  feuilles  cristallines  fusibles  à 82°. 
11  est  très-soluble  dans  l’eau  bouillante.  Chauffé  à 180°  avec  de 
l’acide  iodhydrique,  il  se  convertit  en  acide  propionique 


C4PIO^  + III  — I-  + C°lic02. 

Acide  butyrique  normal  C'^IPO".  — Cet  acide  a été  décou- 
vert, par  M.  Chevreul,  dans  le  beurre,  où  il  existe,  en  combinai- 
son avec  la  glycérine,  à l’état  de  butyrine.  MM.  Pelouze  et  Gélis  ont 
montré  qu’il  se  forme  en  abondance  lorsqu’on  abandonne  pendant 
quelques  semaines  à la  chaleur  de  l’été  une  solution  de  sucre  ou 
de  glucose,  ou  même  de  l’empois  d’amidon,  après  y avoir  ajouté 
de  la  craie  délayée  dans  l’eau  et  du  vieux  fromage.  Au  bout  de  dix 
jours,  le  tout  se  prend  en  un  magma  delactate  de  calcium,  lequel, 
plus  tard,  disparaît  à son  tour,  en  même  temps  qu’il  se  dégage 
des  gaz.  La  masse  étant  redevenue  fluide,  la  liqueur  renferme  en 
solution  du  butyrate  de  calcium.  On  convertit  ce  sel  en  butyrate 
de  sodium,  qu’on  décompose  par  l'acide  sulfurique  : l’acide  buty- 
rique se  sépare  sous  forme  d’un  liquide  oléagineux  qu’on  décante 
et  qu’on  distille. 

L’acide  butyrique  est  un  liquide  incolore  doué  d’une  odeur  pi- 
quante et  désagréable  qui  rappelle  celle  du  beurre  rance.  Sa  den- 
sité est=  0,958  à 14°.  11  est  assez  soluble  dans  l’eau.  Il  bout  à 165°. 

11  sature  parfaitement  les  bases  pour  former  des  butyrates.  Ces 
sels,  généralement  solubles  dans  l’eau,  présentent  un  aspect  gras.  Le 
butyrate  de  calcium  (C'^IFO^-j-Ca  est  plus  soluble  à froid  qu’à  chaud, 
de  telle  sorte  qu’une  solution  saturée  à froid  de  butyrate  de  calcium 
se  prend  en  masse,  lorsqu’on  la  chauffe  à 70° 
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Bm^rrone.  - Soumis  à la  distillation  sèche,  le  bulyrate  de 
calcium  donne  comme  produit  principal  de  la  hutyrone,  un  des  ho- 
mologues  de  l’acétone.  (Chancel.) 


(CMF0-)2Ca 

Biityrate 
calcique. 


^ C^II'^0 
Bulyrone. 


CO'Ca 

Carbonate 

calcique. 


La  bulyrone  est  un  liquide  incolore  plus  léger  que  l’eau,  doué 
d une  odeur  elheree  particulière,  bouillant  à 14 i°. 

Bo.yral.  - Lorsqu’on  distille  un  mélange  de  bulyrate  et  de 
oimiale  de  calcium,  on  obtient,  comme  produit  principal  de  la 
reaction  du  buiyral  ou  üldéhycle  butyrique  C'^IPO, 


(C^H’0^)2Ca 
Bulyrate 
de  calcimii. 


(CH02)2Ca 

Formate 
de  calcium. 


2C0^Ca 


2C*H«0 

ButyraJ. 


Cette  reactioinmportanle,  découverte  par  Piria,  permet  de  conver- 

ir  1 acide  butyrique  en  son  aldéhyde.  Elle  peut  être  appliquée  à la 
transformation  d autres  acides  en  aldéhydes. 

Le  buiyral,  qui  a été  découvert  par  M.  Chancel,  est  un  liquide 
bouillant  vers  70”.  Il  forme,  comme  l’aldéhyde,  une  combinaison 
cristalhsable  avec  I ammoniaque.  Il  s’unit  aux  bisullites  alcalins 
comme  font  les  aldéhydes  et  les  acétones. 

Acide  i.«ol>..iyri<|ne.  — On  connait  un  acide  isomérinue  avec 

I acide  bulyrique,  et  qu'on  a désigné  sous  le  nom  d’acide  isobuty- 

ricjiie.  ^Morkownikof).  ^ 

Il  prend  naissance  par  l’oxydation  de  l’alcool  bulyrique  de  fer- 
mentation. Il  existe  tout  formé  dans  les  caroubes  (fruit  du  Ceratonia 
SI  iqua);  on  1 obtient  aussi  en  décomposant  le  cyanure  d’isopropyle 
par  la  potasse  caustique  ^ ^ ^ 

(C'H^)'CAz  + 211=0  z=  AzlP  (C’dr)‘-C2011 

C’est  un  liquide  qui  possède  comme  l’acide  butyrique  de  fermen- 
tation, une  odeur  désagréable.  11  bout  cà  154“.  Sa  densité 
est  = 0,9503  à 20“. 

Acide  valérique  CsHioQs.  _ Cgt  acide  a été  découvert  par  M.  Che- 
vreul  qui  l’a  retiréd’abord  deriiuile  de  dauphin  (acide  phocénique). 

II  peut  s’obtenir  par  distillation  de  la  racine  de  valériane  avec  l’eau: 
delà  son  nom.  II  existe  aussi  dans  la  racine  d’angélique,  dans 
lAlliamania  oreosehnum,  dans  les  fruits  et  dans  l’écorce  du  Vibur- 
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num  opuliis.  Le  même  acide  prend  naissance  lorsqu’on  oxyde  l’alcool 

amylique  par  un  mélange  de  bichromate  de  potassium  et  d’acide 

sulfurique. 

Csiii-20  + 0"  = IL-O  + Csil'oo" 

. Alcool  amylifiue.  Acide  valérique. 

Enfin  il  se  forme  par  l’action  de  la  potasse  bouillante  sur  le  cya- 
nure de  butyle  (da  fermentation),  par  une  réaction  tout  à fait 
semblable  à celle  que  nous  avons  indiquée  plus  haut  par  l’acide 
isobu  lyrique. 

L’acide  valérique  est  un  liquide  incolore,  d’une  densité  de  0,947 
à 0°.  Son  odeur  est  piquante  et  désagréable.  11  bout  à 175“.  Il  se 
dissout  dans  50  p.  d’eau.  Les  sels  neutres  le  précipitent  de  cette 
solution. 

L'acide  valérique  normal  que  nous  avons  mentionné  page  554 
est  un  liquide  incolore  dont  l’odeur  rappelle  celle  de  l’acide  buty- 
rique. Il  bout  de  184  à 185“.  Sa  densité  cà  0“  est  = 0,9577. 

L'acide  trimétluj lacet i que  se  forme  lorsqu’on  fait  bouillir  avec 
la  potasse  le  cyanure  dérivé  du  trimétbylcarbinol  (page  518). 

(CIF)-C-CAz  4-  21L-^0  = (CIF)“C-CO.OII. 

Il  se  présente  sous  forme  d’une  masse  cristalline  fusible  à 55°. 
11  bout  à 105“, 8 et  se  dissout  dans  40  p.  d’eau  à 20“. 

Acides  caproïqiies.  — Il  existe  divers  acides  isomériques  pos- 
sédant la  composition  C®II‘-0'L  L’une  d’elles  a été  découverte  dans 
le  beurre  par  M.  Chevreul.  L'acide  caproïque  normal  prend  nais- 
sance par  l’oxydation  de  l’alcool  liexylique  normal,  ou  par  la  décom- 
position du  cyanure  d’amyle  normal  par  la  potasse  bouillante. 
C’est  un  liquide  oléagineux  d’une  odeur  faible,  d’unedensitéde  0,945 
à 0“.  Il  bout  à 205“.  La  leucine 'C^ll'^VzO’C  corps  azoté  important  qui 
existe  dans  l’économie  animale,  est  le  dérivé  amidé  C‘^lD*(Azll“)0- 
de  l'acide  caproïque  normal. 

L’acide  caproïque  que  nous  avons  mentionné  page  555  est  un 
isomère  de  l’acide  précédent.  On  l’obtient  en  décomposant  le  cya- 
nure d’amyle  (dérivé  de  l’alcool  de  fermentation)  par  la  potasse 
causticjue. 


Les  limites  cjiie  nous  nous  sommes  imposées  ne  nous  permettent 
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pas  de  décrire  tous  les  acides  mentionnés  à la  page  555.  Nous 

nous  bornerons  à ajouter  quelques  renseignements  sur  les  derniers 
termes  de  la  série. 

Acide  palmitique  C'CIF’^O-.  — 11  existe  dans  l’huile  de  palme 
à 1 état  de  combinaison  avec  la  glycérine.  On  le  prépare,  sur  une 
grande  échelle,  en  Angleterre,  eu  distillant  l’huile  de  palme  avec 
de  la  vapeur  d eau  surchauflée.  Cette  opération  a pour  but  et  pour 
effet  de  dédoubler  cette  huile  en  acide  gras  et  en  glycérine.  Les 
acides  gras  se  solidifient  par  le  rcrroidissement.  Aprèsles  avoir  dé- 
barrassés, par  expression,  de  l’acide  oléique  liquide  qui  les  imprè- 
gne, on  les  obtient  sous  forme  de  gâteaux  blancs  et  secs,  qui  sont 
employés  dans  la  fabrication  des  bougies. 

Acide  marg^ariqiie  — Cet  acide  existe  dans  presque 

tous  les  corps  gras  solides,  d’après  M.  Chevreul.  Pour  le  séparer  de 
l’acide  stéarique,  qui  l’accompagne  presque  toujours,  ce  chimiste  a 
conseillé  le  piocédé  suivant:  on  saponifie  l’huile  d’olive  par  la 
litharge  et  1 eau,  on  laisse  refroidir  l’emplâtre  ou  savon  de  plomb 
ainsi  obtenu,  et,  après  l’avoir  séparé  de  l’eau  qui  tient  en  solution 
la  glycérine,  on  le  pulvérise  et  on  l’épuise  par  l’éther,  qui  dissout 
l’oléate  et  laisse  le  margarale.  Ces  deux  sels,  étant  décomposés  par 
l’acide  chlorhydrique,  fournissent,  l'un  l’acide  oléique  (voy.  page 
560),  l’autre  l’acide  margarique. 

L’acide  margarique  est  solide  et  cristallise  en  paillettes  fusibles 
à 60  , solubles  dans  1 alcool.  M.  lleintz  admet  que  l’acide  margarique 
qu’on  a retiré  de  beaucoup  de  graisses  est  un  mélange  d’acide  stéa- 
rique et  d’acide  palmitique. 

Acîje  stéarique  C'^IF^^O^.  — Il  a été  retiré  du  suif  par  M.  Che- 
vreul. Il  est  solide.  11  fond  à G9“,2.  Par  le  refroidissement  l’acide 
fondu  se  prend  en  une  masse  blanche  feuilletée.  Il  est  insoluble 
dans  l’eau  et  se  dissout  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  La  solution 
alcoolique  le  laisse  déposer  en  petites  paillettes  nacrées  qui  ne  sont 
pas  grasses  au  toucher. 

L’acide  stéarique  entre  dans  la  composition  des  bougies  dites 
stéariques. 

Les  stéarates  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau.  Si  l’on  verse  un 
.grand  excès  d’eau  dans  la  solution  d’un  stéarate  neutre,  il  se  forme 
un  précipité  cristallin  qui  est,  d’après  31.  Chevreul,  un  stéarate 
acide.  Ce  chimiste  a fondé  sur  cette  propriété  un  procédé  de  pré- 
paration de  l'acide  stéarique. 
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Les  stéarates  de  calcium,  de  baryum,  de  plomb  sont  insolubles 
dans  l’eau  et  peuvent  être  obtenus  par  double  décomposition. 

Acides  cérotique  et  mélissique.  — Ces  acides  ontété  retirés, 
par  M.  Brodie,  des  cires  (page  521). 

ACIDE  OLÉIQUE  ET  HOMOLOGUES. 

L’acide  oléique  que  nous  venons  de  mentionner,  et  que  M.  Che- 
vreul  a retiré  de  l’oléine,  principe  constituant  d’un  grand  nombre 
de  graisses  et  d’huiles,  n’appartient  pas  à la  série  des  acides  gras 
volatils.  Sa  formule  C'“1F’^0^  montre  qu’il  diffère  de  l’acide  stéarique 
par  deux  atomes  d’hydrogène  en  moins.  11  appartient  donc  à la 
série  C”ll-°~202. 

^ Pur,  l’acide  oléique  est  un  liquide  oléagineux  qui  se  prend  à + 4° 
en  une  masse  cristalline.  Sa  solution  alcoolique  concentrée  le  laisse 
déposer  à froid  sous  forme  de  petites  aiguilles  fusibles  à + 14®. 
Sous  l’influence  du  peroxyde  d’azote,  l’acide  oléique  se  convertit 
en  un  acide  solide  cristallisable,  modification  isomérique  de  l’acide 
oléique  et  que  M.  Boudet  a nommé  acide  élaïdique. 

Acide  acrylique.  — Le  premier  terme  de  la  série 
est  l'acide  acrylique,  C^II’O-.  On  le  nomme  ainsi  parce  qu’il  résulte 
de  l’oxydation  deVacroléine  ou  aldéhyde  acryUque,  C®IF0,  qui  prend 
naissance  par  la  distillation  sèche  des  corps  gras  neutres.  De  fait 
ce  corps  est  le  produit  de  la  destruction  de  la  glycérine  et  de  ses 
combinaisons  : il  résulte  de  la  déshydratation  de  la  glycérine. 

C®llsO-  = C®1D0  + 211-0 

Glycérine.  Acroléine. 

Traitée  par  l’oxyde  d’argent,  l’acroléine  réduit  cet  oxyde,  comme 
toutes  les  aldéhydes,  et  passe  à l’état  d’acide  acrylique  C®IDO’. 
Cet  acide  est  liquide  et  bout  au-dessus  de  100®.  L’hydrogène  nais- 
sant le  convertit  en  acide  propionique. 

CnOO"  + ir-  = C®1F0™- 

Aldéliyde  et  acide  crotoniqiies.  — Ces  deux  corps  sont  ho- 
mologues avec  l’aldéhyde  et  l’acide  acryliques. 

C^ll‘0  aldéhyde  acrylique.  C*IUO®  acide  acrylique. 

G‘ll«0  — crotoniqiie.  — crolonique. 

V aldéhyde  croloniqtie  est  un  des  nombreux  produits  de  transfor- 
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iTialion  de  1 aldéliyde  ordinaire.  Lorsque  ce  corps  est  soumis  à Fac- 
tion de  certains  sels,  il  perd  de  Peau  et  se  convertit  eu  un  corps 
que  M.  Lieben  a nommé  acraldéhyde  et  qui  n’est  autre  que  Fal- 
déliyde  crotonique.  (Kekulé.) 

2C’MI’0  = CnPO  -j-  11-^0 

Cette  aldéhyde  est  un  liquide  doué  d’une  odeur  irritante  et  d’une 
saveur  très-acre.  Il  bout  à 105“. 

Soumis  à 1 action  des  réactifs  oxydants,  tels  que  l’oxyde  d’argent 
en  présence  de  leau,  1 aldéhyde  crotonique  se  convertit  en  acide 
crotonique. 

CMFO  + O — C'IFO^ 

On  connaît  deux  modifications  isomériques  de  cet  acide.  L’une 
d elles  est  liquide  ; l’autre  est  solide. 
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Après  avoir  décrit  les  composés,  relativement  simples  dans  leur 
composition,  qui  se  groupent  autour  des  alcools  monoatomiques, 
nous  allons  étudier  les  combinaisons  plus  complexes  qui  consti- 
tuent les  alcools  polyatomiques  ou  qui  s'y  rattachent  (page  405). 
Ces  dei niers  alcools  sont  des  hydrates  neutres,  capables  de  former 
a\ec  les  acides  des  combinaisons  neutres  analogues  aux  éthers  com- 
posés. Les  plus  connus  se  rattachent  à des  carbures  d’hydrogène 
satures  et  en  dérivent  par  la  substitution  de  plusieurs  groupes 
oxhydryle  à autant  d’atomes  d’hydrogène. 


C^lie  C“lis 

Etliane.  Propane. 

C21P(ÜII)^  CMF(0Il)5 

Dihycirale  d’étliylene  Trihydrate  de  fîlycé- 
(glycolj.  ryle  (glycérine). 


CMI'o 

Butane. 

CM1‘^(011)^ 

Erylhrite 


CciF^ 

Hexane. 

CG1IS(0II)6 

5lannilc. 


JJe  ces  alcools  polyatomiques  dérivent  par  oxydation  des  acides’ 
polyatomiques  qui  offrent  avec  les  premiers  les  mêmes  relations 
que  celles  qui  unissent  l’acide  acétique  à l’alcool. 

On  voit  que  les  radicaux  de  ces  alcools  sont  des  carbures  d’hy- 
drogène non  saturés,  c est-à-dire  renfermant  moins  d’hydrogène 
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que  les  carbures  saturés,  Parmi  ces  radicaux,  ceux-là  seuls 

peuvent  exister  à l’état  de  liberté  qui  renferment  un  nombre  pair 
d’atomes  d’hydrogène.  Nous  plaçons  ici  une  courte  description  de 
quelques-uns  de  ces  carbures  d’hydrogène. 

ÉTHYLÈNE. 

cno 

Ce  gaz,  connu  autrefois  sous  le  nom  de  gaz  oléfiant  ou  d'hydro- 
gène bicarboné,  prend  naissance  dans  une  foule  de  réactions.  11  se 
.forme,  avec  d’autres  carbures  d’hydrogène,  lorsque  des  substances 
organiques  riches  en  carbone  et  en  hydrogène,  telles  que  les  corps 
gras  et  les  résines,  se  dédoublent  par  la  distillation  sèche,  c’est- 
à-dire  par  l'action  destructive  de  la  chaleur. 

Préparation.  — On  l’obtient,  dans  les  laboratoires,  en  déshy- 
dratant l'alcool  par  un  grand  excès  d’acide  sulfurique.  On  chauffe 
ordinairement  une  partie  d’alcool  avec  4 parties  d’acide  sulfurique 
concentré,  auquel  on  ajoute  une  quantité  de  sable  suHisante  pour 
former  une  bouillie  épaisse.  On  fait  passer  le  gaz  qui  se  dégage 
dans  un  flacon  laveur  renfermant  de  la  potasse  caustique,  et  on  le 
recueille  sur  l’eau. 

A la  fin  de  l’opération  le  mélange  noircit,  et  il  se  dégage,  comme 
produits  secondaires,  des  gaz  carbonique  et  sulfureux  : la  potasse 
du  flacon  laveur  est  destinée  à les  absorber. 

L’équation  suivante  exprime  la  réaction  qui  donne  naissance  au 
gaz  éthylène. 

CHI60  = C-II^  -h  IFO 

Alcool.  Éthylène. 

Coniposiiion  et  propriétés.  — L’éthylène  est  un  gaz  incolore 
doué  d’une  légère  odeur  éthérée.  Sa  densité  est  égale  à 0, 9784  [“par 
rapport  à l’air,  à 14  par  rapport  à l’hydrogène. 

Sa  composition  se  déduit  de  l’expérience  suivante: 

Expérience.  Dans  un  eudiomètre  à mercure  j’introduis  2 volumes 
de  gaz  éthylène  (2  centiinèlres  cubes  par  exemple)  et  G volumes 
d’oxygène.  Après  avoir  fait  passer  l’étincelle,  je  constate  que  les 
8 volumes  de  gaz  se  sont  réduits  à 4.  Ces  4 volumes  de  gaz  sont 
absorbés  entièrement  si  je  fais  passer  dans  le  tube  de  la  potasse 
caustique.  C’est  du  gaz  carbonique 
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4 volumes  de  gaz  carbonique  représenfenl  C*0*; 

2 volumes  de  gaz  élliylèiie  renfermeul  doue  G*;’ 

4 volumes  de  gaz  carhoni(|ue  renCermeul  i volumes  d’oxygène, sur  les  G em- 
ployés; les  deux  autres  volumes  d’oxygène  oui  donc  servi  à former  de  l’eau 
avec  4 volumes  d Indrogène. 

t volumes  de  gaz  élhylène  renferment  donc  4 volumes  d’hydrogène. 

En  conséquence,  l’analyse  eiidiomélrique  indique  pour  le  gaz 
élhylène  la  composition  suivanle  : 

C’HH  2 vol. 

Ce  gaz  est  inflammable  et  brûle,  au  contact  de  l’air,  avec  une 
llamme  trés-éclairante.  Mêlé  avec  5 volumes  d’oxygène,  il  produit, 
au  contact  d’une  alliimelle  enflammée,  une  violente  détonation. 

Il  est  absorbé  lentement  par  l’acide  sulfurique  concentré,  en 
formant  de  l’acide  élliylsulfurique  (page  511).  Chauffé  avec  de 
l’acide  iodliydrique,  il  s'y  combine  en  formant  l’iodure  d’éthyle 
(page  50G). 

Expérieîice.  Si  l’on  mêle  rapidement,  dans  une  éprouvette, 
1 volume  de  gaz  élhylène  et  2 volumes  de  chlore,  et  qu’après  avoir 
retourné  vivement  le  vase,  on  en  approche  une  bougie  allumée,  le 
mélange  prend  feu  et  brûle  avec  une  flamme  rougeâtre  qui  se  pro- 
page  jusqu’au  fond  de  l’éprouvette.  Celle-ci  se  recouvre  d’uii  dépôt 
noir  de  cl  arbon. 

CW  + 2C1"  = 4IIC1  -4- 

Qu’on  fasse  arriver  dans  une  longue  éprouvette  volumes  égaux 
de  gaz  élhylène  et  de  gaz  chlore  et  qu’on  abandonne  le  mélange  sur 
la  cuve  à eau,  à la  lumière  diffuse  ; au  bout  de  quelques  instants 
l'eau  remontera  dans  l'éprouvette  et  les  deux  gaz  disparaîtront  l'un 
et  l’autre.  En  mêir'e  temps  des  gouttes  oléagineuses  se  montreront 
sur  les  parois  de  l’éprouvette  et  sur  la  surface  du  liquide. 

Le  corps  ainsi  formé  est  un  liquide  insoluble  dans  l’eau,  résul- 
tant de  la  combinaison  de  volumes  égaux  d’éthylène  et  de  chlore. 
On  le  nommait  autrefois  liqueur  ou  huile  des  Hollandais  (de  là  le 
nom  de  gaz  oléfianl).  On  le  nomme  aujourd’hui  chlorure  d'éllnjlène. 
Sa  composition  est  exprimée  par  la  formule  C-ll''*CrC  11  bout  à 
82%5. 

3"  Dans  un  grand  ballon  rempli  de  gaz  oléfiant  je  verse  une 
petite  quantité  de  brome.  En  le  faisant  couler  en  nappe  le  long  des 
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parois,  je  constate  une  élévation  de  température  et  la  décoloration 
rapide  du  liquide. 

Le  brome  s’est  combiné  avec  le  gaz  oléfiant  pour  Former  le 
bromure  d'élhylène,  liquide  incolore  bouillant  à 131". 

On  obtient  un  ioclure  cl'éUnjlène  C-IW-  en  introduisant  de  ’iode 
dans  de  grands  flacons  remplis  de  gaz  éthylène,  qu’on  abandonne 
pendant  quelques  jours  à l’action  de  la  lumière  diffuse.  L’iode  se 
convertit  peu  à peu  en  un  corps  blanc  solide,  qu’on  puritie  en  le 
faisant  cristalliser  dans  l’alcool:  c’est  l’iodure  d’éthylène. 

Dérives  chlorés  de  l’éthylène  etdu  chlorure  d’éthylène. 
— Expérience.  Qu’on  chauffe  doucement  du  chlorure  d’éthyléne 
avec  une  solution  alcoolique  de  potasse  : une  vive  réaction  va  se 
manifester.  Il  se  dégagera  un  gaz  qu'on  peut  recueillir  sur  l’eau, 
et  qui,  au  contact  d’une  bougie  allumée,  brûle  avec  une  flamme  bor- 
dée de  vert.  Ce  gaz  est  l’éthylène  chloré.  Il  prend  naissance  en 
vertu  de  la  réaction  suivante  : 

4-  KHÜ  = H'O  + KCl  + C’^H^Cl 

Comme  l’éthylène  lui-même,  l’éthylène  chloré  possède  la  pro- 
priété de  s’unir  directement  à 2 atomes  de  chlore  pour  former  le 
chlorure  d’éthylène  chloré,  C‘4FC1.C1-,  qu’on  peut  aussi  obtenir 
en  faisant  réagir  le  chlore  sur  le  chlorure  d’éthylène. 

Le  chlorure  d’éthylène  chloré  se  décompose,  comme  le  chlorure 
d’éthylène,  sous  riiilluence  de  la  potasse  alcoolique.  Il  se  forme  de 
l’eau,  du  chlorure  de  potassium  et  de  l’éthylène  dichloré. 

C^H-'CF  Kilo  11-0  + KCl  4-  C^FCF 

Chlorure  Ethylène 

d’éthylène  chloré.  dichloré. 

A son  tour,  l’éthylène  dichloré  peut  fixer  2 atomes  de  chlore 
pour  former  le  chlorure  d’élhylène  dichloré. 

Ces  réactions  ont  permis  la  préparation  de  deux  séries  de  corps 
chlorés,  dérivant,  l’une  du  chlorure  d’élhylène,  l’autre  de  l’éthy- 
lène. 
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CjH*Cl*  chlorure  d’élliylène. 

CMl’CF  chlorure  d'elliylène  mono- 
chloré. 

G*11*L1*  chloi'ure  d’élhylcne  dichloré 
CMICl®  chlorure  d’élliylène  trichloré'. 
G*tl  sesq'iichlorure  de  carbone. 
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1 . 256  à 12° 
1.422  à 17° 

1.576  à 19° 
» 

)) 


POINTS  C-  ÈBULLITION. 

82°, 5 
115“ 


157” 

182° 

O 


GMl*  éthylène. 

C*H’C1  éthylène  monocliloré. 

éthylène  dichloié. 

CM1G15  éthylène  li  ichloré. 

G-Gl*  éthylène  tèlrachloré  (protochlo- 
rure de  carbone). 


i> 

1.250  à41® 
)) 

1.619  à 20° 


— 18°  à — 15° 
-4-  55°  à 40“ 


116°, 7 


M.  Régnault,  qui  a si  bien  étudié  tous  ces  corps,  a démontré  que 

les  termes  de  la  première  série  sont  isomériques  avec  les  dérivés 

chlorés  du  chlorure  d’éthyle  (p.  505),  à l’exception  du  dernier 

terme,  le  sesquichlorure  de  carbone,  qui  est  le  même  dans  les  deux 
sériés. 

Pour  faire  comprendre  le  principe  de  cette  isomérie,  il  nous  suffira 
de  considérer  le  chlorure  d’éthylène  CHl^æ  et  son  isomère  le 
clilorure  d’ethyle  monocliloré,  q'u’on  appelle  aussi  chlorure  d'éthij- 
hdene  (p.  548).  Dans  le  premier,  les  2 atomes  de  chlore  sont 
unis  chacun  à 1 atome  de  carbone  différent;  dans  le  second,  il 
sont  unis  tous  deux  au  meme  atome  de  carbone. 


cir-'ci 

ÙP^CI 

Chlorure  d’étliyiène. 


ClICl- 

CID* 

Chlorure  d’élhylidéiic. 


L'élhylène  tèlrachloré  ou  prolochlorure  de  carbone  a été  découvert 
par  Faraday  en  1821.  Il  prend  naissance  par  l’aclion  de  la  potasse 
alcoolique  sur  le  chlorure  d’éthylène  trichloré. 


Chlorure  d’élhylène 
Irichloré. 


: q- 

Elhylène 

télracliloi'é. 


IICl 


Il  se  lorme  aussi  par  faction  de  la  chaleur  rouge  sur  le  sesqui- 
chlorure de  carbone. 


C-^Clc  C-'Cl^  4-  Cl- 

C’est  un  liquide  Irés-Huide  qui  ne  se  congèle  pas  à — 18°.  Il  ab- 
sorbe le  chlore  sous  l’innueiice  des  rayons  solaires,  pour  se  con- 
vertir en  sesquichlorure  de  carbone  C-C1°, 


WUIITZ, 
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SÉRIE  HOMOLOGUE  C”IL-^“. 


L’élliylène  est  le  premier  terme  de  celte  riche  série  que  nous 
avons  mentionnée  p.  405.  Nous  décrirons  ici  très-sommairement 
quelques  autres  carbures  d’hydrogène  qui  en  font  partie,  mais 
avant  celte  description  nous  devons  placer  la  remarque  suivante. 
L’éthylène  étant  (CII-)-  la  constitution  des  carbures  supérieurs  de 
la  série  devrait  être  exprimée  par  la  formule  (Cll'Ç".  Jusqu’ici  on  n’a 
pas  réussi  à isoler  un  seul  de  ces  carbures  normaux.  Ainsi  le  pro- 
pyléne  normal  Cli"-Cll--Cll-  n’est  pas  connu.  Le  carbure  que 
nous  décrivons  ci-après  est  un  isomère  du  carbure  normal,  et  sa 
constitution  est  exprimée  par  la  formule  CIF’-CII=CiI-.  Il  ab- 
sorbe directement  le  chlore  pour  former  le  chlorure 


CIP-CIICI-CIPCL 

A partir  du  quatrième  terme,  le  butylène,  le  nombre  des  isoméries 
se  multiplie.  Ainsi  le  butylène  obtenu  par  la  déshydration  de 
l’alcool  butylique  de  fermentation  est 


P [13 

[;J{3>cii=cif 


Il  prend  naissance  en  vertu  de  la  réaction  suivante  : 


^j[5ciK;il’.01l  — IFO  = ^{[3>CII=C1F 

t-Mcool  biityli(|ue  Bulylùne. 

de  IcrrneaLüUun. 


Indépendamment  de  ce  butylène,  il  en  existe  deux  autres  donlles 
modes  deformation  et  les  principales  propriétés  sont  indiquées  ci- 
dessous. 

Leur  constitution  est  exprimée  par  les  formules 


CdF-CIl=ClI-ClF  et 
ap-ClL^-Cll=Cll-^ 


Lesrelalions  d’isomériede  ces  trois  butylènes  peuvent  être  repré- 
sentées d’une  façon  très-simple,  si  l’on  admet  qu’ils  dérivent  par 
subslition  de  l’élbylène  lI’L=(dl%  dont  riiydrogène  peut  être  rem- 
placé soit  par  du  méthyle  soit  par  de  l’éthyle.  On  a ainsi  les  com- 
posés suivants  : 


SERIE  HOMOLOGUE 
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Dimélliylt^Uiylène-a (Cn^)C-=cn-  boni  à — 0“ 

Dimpdiylélhylcne-p  (symélriqiie}..  . . (Cir>)lk';=CII(ClF)  bout  à -+-  ô» 

Élhylélliylôiie (C-11“)11C=CU-  bout  à — 5» 

Le  cinquième  terme  de  la  série,  le  pentène  ou  amylèue,C^\\'^  offre 
des  isoméries  plus  nombreuses  encore,  mais  qui  rentrent  dans  le 
principe  précédemment  exposé  ; on  peut  les  représenter  d’une  façon 
très-simple,  en  envisageant  tous  ces  corps  comme  dérivés  de  l’é- 
thyléne,  par  la  substitution  d’un  groupe  propylique  ou  isopropylique 
(page  589)  à 1 alome  d bydrogène,  ou  encore  pur  la  substitution 
d’un  groupe  éthylique  et  d’un  groupe  méthylique  h 2 atomes  d’hy- 
drogène, ou  enlin  par  la  substitution  de  3 groupes  métliyliques  à 
5 atomes  d’hydrogène.  Nous  nous  bornons  à ces  indications  som- 
maires sur  l’isomérie  des  carbures  C"H-“. 

Propylène  C^ll*^,  — Pour  préparer  ce  gaz  à l’état  de  pureté, 
MM.  Certhelot  et  de  Luca  chauffent  l’iodure  d'allyle  (p.  522)  avecdu 
mercure  et  de  l’acide  chlorhydrique  concentré. 

2CMIM  + 41Ig  + 2IIC1  Ilg”-CP-^  -h  llgM^  + 2CMIo 

Le  gaz  propylène  est  ungaz  incolore  doué  d’une  odeur  légèrement 
alliacée.  11  est  rapidement  absorbé  par  l’acide  sulfurique,  avec  for- 
mation d’acide  isopropylsulfurique.  (Bertlielot.) 

(?I16  + SOMr-  = 

ri'opylènc.  Acide  isnpropyl- 

sulfuriciue. 

Il  S unit  directement  a 1 acide  iodbydrique  pour  formerun  iodure 
qui  est  isomérique  avec  l’iodure  de  propyle. 

• CMIG  4-  1|[  — ((;'>1I')‘[ 

l'ropylènc.  Iodure 

d’iso|)io|iyle. 


Le  propylène  s’unit  directement  au  chlore  et  au  brome  pour 
former  un  chlorure  de  propylène,  CMIoCPh  et  un  bromure  de  pro- 
pyléne,  CMIcBrb  Ce  dernier  corps  est  un  liquide  incolore  bouillant 
à 145°. 

Le  propylène  qu’on  vient  de  décrire  n’est  pas  le  propylène  nor- 
mal (CII-)'’.  Sa  constitution  et  celle  de  son  bromure  sont  représentées 
par  les  formules  : 
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On  ne  connaît  pas  le  propyléne  normal,  mais  le  bromure  corres- 
pondant existe.  On  l’a  obtenu  en  chauffant  le  bromure  [d’allyle 
C^ll^Br  avec  de  l’acide  brombydrique 


Ce  dernier  bromure  est  un  liquide  incolore,  bouillant  à 105° 


N(us  décrirons  les  trois  butylènes  suivants  que  nous  avons 
mentionnés  page  560. 

1°  Diméthylélhylène  - a (CirÇ-C=Cll-.  Ce  corps  se  forme  lors- 
qu'on déshydrate  l’alcool  butylique  de  fermentation  par  le  chlorure 
de  zinc,  ou  encore  par  l’action  d’une  solution  alcoolique  de  po- 
tasse sur  l’iodure  de  bulyle  C’IPI.  Point  d’ébullition  — 0°.  S’unit 
directement  à l’acide  iodhydrique  pour  former  l'iodure  de  bulyle 
tertiaire  (ClI^y-CI-CIl^.  S’unit  à Br’^  pour  former  le  bromure 
(ClP)“-CBr-ClP-^Br,qui  bout  à 146°. 

2°  Diméthylélhylène  - P (symétrique)  (ClPjllC=Cll-(CIF).  Se  for- 
me par  l’action  de  la  potasse  alcoolique  sur  l’iodure  de  butyle 
secondaire  ClP-ClP-Clll-ClP.  Bout  à -f-  5 et  se  prend  en  une 
masse  cristalline  au-dessous  de  0°.  S’unit  à HI  pour  régénérer 
l’iodure  de  bulyle  secondaire.  S’unit  à Br-  pour  former  un  bromure 
bouillant  à 159“. 

M.  de  Luynes  a obtenu  l’iodure  de  bulyle  secondaire  en  rédui- 
sant l’érythrite  par  un  grand  excès  d’acide  iodhydrique  (p.  021). 

5°  Ethyléthylène  (étbyle-vinyle).  (C-lP)llC=cip.  S’obtient  par 
l’action  du  sodium  sur  un  mélange  d’iodure  éthyle  et  d’éthylène 
bromé  : 

CH\H  + BrllC=ClP  + Na’-'  ==  Nal  + NaBr  + (C*1P)  nC=ClP 

Point  d’ébullition  — 5°.  S’unit  à 111  pour  former  l’iodure  de 
bulyle  secondaire  Cll'’-ClP-Clll-Cll'’.  S’unit  au  brome  pour  former  le 
bromure  ClP-CH’-CllBr-ClP-Br  bouillant  à 106°. 


Cir^=CH-ClPBr  -h  IIBr 

Bromure  d’ail yle. 


Cll-Br-CH--Cll-Br 

Bromure  de  propyléne 


normal. 


BUTYLÈNES  C'^IP 


AMYLÈNES  ou  PENÏÈNES  C«1I'0 

On  connaît  plusieurs  modifications  isomériques  de  carbure  C°ll'^* 
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AMYLÈNES  OU  PENTÈNES 

Elles  existent,  en  proportions  inégales,  clans  le  produit  .de  la 
réaction  du  chlorure  de  zinc  sur  l’alcool  ainyliciue,  produit  qu’on 
désigne  généralement  sous  le  nom  d’amylène.  Pour  le  préparer 
on  chaufte  l’alcool  amylique  avec  du  chlorure  de  zinc,  et  l’on  di- 
rige les  vapeurs  qui  se  dégagent  dans  un  récipient  bien  refroidi. 
On  rectilie  le  produit  en  recueillant  ce  qui  passe  avant  40°.  C’est 
un  mélange  d’amylènes  isomériques  dont  le  point  d’ébullition 
varie  de  22  à 40“  à qui  résultent  de  la  déshydratation  de  l’alcool 
amylique. 

Cnp-^0  = C^ll'o  + IhO 

Nous  ne  pouvons  décrire  ici  que  deux  de  ces  carbures  isoméri- 
ques, savoir  : le  triméthyléthylène  qui  est  le  produit  principal 
existant  dans  le  mélange  de  carbures  d’hydrogène  dont  il  vient 
d’être  question  et  l'isopropyléthylène. 

Trimélliijlélliijlène  ou  cunylène  ordinaire.  On  obtient  à l’état  de 
pureté  en  déshydratant  l’alcool  amylique  tertiaire  (hydrate  d’amy- 
lène de  M.  AVurtz).  Pour  cela  il  suflit  de  le  chauffer. 

(CH5)2=C(011)-CIP-C1F  — 11-0  = (C1P)^^C=CI1(C113) 

Hydrate  d’amylène.  Triméthyléthylène. 

Il  bout  a 5G“.  Il  s’unit  à l’acide  iodhydrique  pour  former  un 
iodure  tertiaire  (CIP)-Cl-CII--CIP  qui  bout  à 129“  (iodhydrate 
d’amylène  de  M.  AVurtz). 

Quand  on  verse  du  brome  dans  de  l’amylène  refroidi,  chaque 
goutte  fait  entendre  un  siftlement,  indice  d’une  réaction  violente. 
Le  produit  de  la  réaction  est  du  bromure  d’amylène  liquide  bouil- 
lant de  170  à 180“  et  qui  est  un  mélange  de  plusieurs  bromures 
dans  le  cas  où  l’on  a opéré  sur  l’amyléne  brut.  Le  trimélhyléthy- 
léne  donnerait  naissance  au  bromure  (CIP)-=CBr-CIIBr-CIl“. 

Isopropyléilujiène.  Ce  carbure  d’hydrogène  prend  naissance  par 
l’action  de  la  potasse  alcoolique  sur  l’iodure  d’amyle.  (Flavitzky. 

^j}5>cii-cii’-cii-i  — ni  [:{{-’>cii-cii=cih 

Iodure  d’amyie.  Isopiopyléthylène. 

Ce  corps  existe  aussi  en  petite  quantité  dans  le  mélange  de  car-- 
bures  formé  par  l’action  du  chlorure  de  zinc  sur  l’alcool  amylique. 
Point  d’ébullition  25“.  S’unit  à l’acide  iodhydrique  poür  former  un 

32. 
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iodiire  secondaire  (Cir’)-=Cll-CIlI-CIP  qui  bout  de  157  à 150“.  Se  com- 
bine avec  le  brome  pour  former  le  bromure  (CIl“)-=CII-ClIDr-CIl-Br, 
qui  bout  entre  180  et  190". 

Polymères  de  l'amylène.  Indépendamment  de  ramylène,  il  se 
forme,  par  l’action  du  chlorure  de  zinc  sur  l’alcool  amylique,  d’au- 
tres carbures  d’hydrogène,  parmi  lesquels  nous  signalerons  les 
modifications  polymériques  connues  sous  les  noms  de  diamyléne, 
de  Iriamylène,  C'^IP",  de  tétramylène,  (Ralard, 

Bauer.)  Css  corps  résultent  de  la  combinaison  de  deux,  de  trois,  de 
.quatre  molécules  d’amyiène. 

GARBURES  D’IIYDROGÊNE  DE  LA  SÉRIE  C“lP“-2. 

Parmi  les  carbures  d’hydrogène  les  plus  simples,  nous  devons 
mentionner  un  gaz  qui  a été  découvert  par  E.  Davy,  et  que  M.  Ber- 
thelot  est  parvenu  à préparer  récemment  par  divers  procédés.  Ce 
gaz  a reçu  le  nom  d’acétylène.  Il  est  le  premier  terme  d’une  série 
qui  comprend,  entre  autres,  les  carbures  d’hydrogène  suivants  : 

Acélylcne  C-tP  (E.  Davy,  Derthelol). 

Allyléne  C'’ll*  (Sawilscli). 

Crolonyléne  C‘ll®  (E  Cavenloii). 

Vuléryléne  C^lP  (Ileboul). 

Acéiylènc  CMI-CII  z CII.  — Ce  gaz  est  le  produit  de  la  com- 
u slion  incomp'ète  d’un  grand  nombre  de  corps  organiques  riches 
en  carbone  (Berthelot). 

Expérience.  Je  verse  dans  une  èprouvetle  une  petite  quantité  de 
protocblorure  de  cuivre  ammoniacal,  puis  quelques  gouttes  d’éther. 
La  température  étant  de  20“  environ,  les  vapeurs  d’éther  vont 
se  mêler  rapidement  à l’air  du  flacon,  et  pourront  être  enflam- 
mées à l’orifice.  En  étalant  le  prolochlorure  de  cuivre  sur  l'éprou- 
vette,  je  constate  la  formation  d’un  dépôt  brun,  qui  est  de  l’acéty- 
lénure  de  cuivre. 

Cette  réaction  est  caractéristique  pour  l’acétylène. 

Ce  gaz  prend  naissance,  dans  des  conditions  remarquables,  par 
Eunion  directe  du  charbon  et  de  Ehydrogène.  Pour  réaliser  celte 
synthèse,  M.  Berlhelot  fait  passer  de  l’hydrogène  pur  dans  un  vase 
dans  lequel  sont  disposées  les  deux  pointes  de  charbon  entre  les- 
quelles se  produit  l’arc  voltaïque.  Lorsque  le  courant  passe  et  que 
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lôs  cliiiibons  sont  poitcs  u une  vive  incniidescence,  1 hydrogène  se 
combine  diiectement  o'noc  le  clitirlion  pour  lormer  de  U^célylène. 

L’acélylène  se  forme  aussi  lorsqu’on  chauffe  l’éthylène  bromé 
a^ec  1 amjlale  de  sodium  (combinaison  sodee  de  l’alcool  amylique). 
(Sawitsch.) 


C-lPBr  f CMl".ONa  = C-11- 

Klliylèiie  Amyl;Ue  Acélylène. 

brome.  de  sodmin. 


CqiH.oil  + NaUr 

Alcool 

amyli(juc. 


L acétylène  est  un  gaz  incolore  doué  d’une  odeur  particulière 
et  désagréable.  11  est  assez  soluble  dans  l’eau.  11  brûle  avec  une 
flamme  éclairante  et  fuligineuse. 

11  forme  avec  le  brome  deux  composés,  savoir  • un  dibromure 
C41-Br-  et  un  tétrabromure  C'-ll-Br'*. 


ALCOOLS  DIATOMIQUES  OU  GLYCOLS 

M.  Murtz  a nommé  glycols  les  dihydrates  des  hydrogènes  car- 
bonés C"1U“.  Si  l’alcool  est  l’hydrate  d’éthyle,  leglycol  ordinaire  est 
le  dihydrate  d’éthylène. 


CMI3.01I  C-dH(01l)‘^ 

Hydrate  d'éüiylc.  Diliydrale  delliylène 

(glycol;. 

Si  l’alcool  donne  naissance  à un  éther  neutre  en  s’unissant  à 
une  seule  molécule  d’un  acide  monobasique,  le  glycol  forme  deux 
éthers  en  se  combinant  avec  une  ou  avec  2 molécules  d'un  acide 
monobasique.  En  d’autres  termes,  si  les  alcools  monoafomiques 
renferment  1 atome  d’hydrogène  capable  d’étre  remplacé  par 
un  seul  radical  d’acide  monobasique,  les  glycols  renferment 
2 atomes  d hydrogène,  ceux  des  restes  (011),  capables  d’être  rem- 
placés par  2 radicaux  d’acides  monobasiques  ou  par  1 radical 
d’acide  bibasique. 


MU  } 
lUO  ^ 


Acétate  d’étliyle. 


Diacélate  d’élliylène. 
(glycol  (liacéiiijiie). 


j 0^-^ 

Sliccinatc  d etliylène. 
(glycol  succinique]. 


(CMU) 

(CMW) 


En  s’oxydant,  les  glycols  forment  des  acides  diatomiques. 

11  existe  des  glycols  isomériques  ou  hoglycoh,  qui  correspondent 
aux  isoalcools  quejious  avons  définis  (page  51  b). 
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On  connaît  aujourd’hui  six 
savoir  : 


Le  glycol  éthylénique  ou  glycol 

Le  glycol  propylénique  ou  propylglycol. 
Le  glycol  butylénique  ou  butyiglycol.  , 
Le  glycol  atnylénique  ou  amylglycol  . . 
Le  glycol  hexylénique  ou  hexylglycol  . 
Le  glycol  oclylénique  ou  octylglycol 
(l*h.  de  Clermont) 


lycols  appartenant  à la  série 

POINTS 


FORMULES. 

DE.NSITÉ  A 0°. 

d’édullitiox 

C-IPO- 

1,12) 

197”, 5 

1,051 

188-189" 

0*111002 

1,048 

183-184” 

C4I'-0- 

0,987 

177“ 

0,9G67 

207" 

Il  est  à remarquer  que  lous  les  termes  de  celte  série  ne  sont 
pas,  à proprement  parler,  homologues  entre  eux. 

Les  derniers  glycols  possèdent  une  structure  atomique  diffé- 
rente de  celle  du  glycol  éthylénique  : ce  sont  des  isoglijcoïs.  Le 
propylglycol  découvert  par  M.  Wurtz  est  de  ce  nombre.  Le  propyl- 
glycol normal  (page  573)  a été  découvert  récemment  par  M.  Gé- 
romont  et  obtenu  à l’état  de  pureté  par  31.  Reboul. 

L’isomérie  des  glycols  peut  être  définie  comme  celle  des  alcools 
et  est  due  à la  constitution  même  de  leurs  molécules,  qui  peuvent 
renfermer,  comme  celle  des  alcools,  les  groupes  suivants  : 


Le  groupe  primaire  -Cil-, OH 

Le  groupe  secondaire  =Cll.OH, 

Le  groupe  tertiaire  =Ü.01I 

Ainsi  le  glycol  éthylénique  est  primaire  par  ce  qu’il  renferme 
deux  groupes  CII^.OII. 

L’amylglycol  dérivé  de  l’amylène  (triméthyléthylène  page  509}  est 
à la  fois  secondaire  et  tertiaire. 

La  pinacone  que  nous  avons  mentionnée  page  552  est  un  glycol 
tertiaire  : elle  renferme  2 groupes  e (C.OII). 

CII3 

(IP.OII 

Cll'.OIl  CH’-CIIOll 

Glycol.  Amylglycol 

(secondaire 
terliaire.) 

Citons  encore  parmi  les  glycols  mixtes,  c’est-à-dire  parmi  ceux 
qui  renferment  à la  fois  l’un  ou  l’autre  des  groupes  alcooliques,  le 
propylglycol  ordinaire,qui  est  à la  fois  primaire  et  secondaire. 


ClPv  nu 
CIP\  J oj. 

Pinacone 

(tei'tiaire). 


GL\COL  OU  DIIIYDKÂTE  D ÉTHYLÈNE. 


Cll- 

CII-.OII 

Propylglycol 

noi'mal. 

Kpriinaire). 


CIP 

CII.ÜII 

CIP.OII 
Propylglycol 
ordin  ure. 

(primaire,  secondaire)* 
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C-IPO-  = C-IP(OII)- 


M.  Wurtz  a d’abord  obtenu  le  glycol  en. faisant  réagir  l’iodure  ou 
le  bromure  d’étliylène  sur  l’acélate  d’argent  : 


C”-ii*r- 


C-IPO-.Ag 
■ C-ll'-O^Ag  — 

Acétate  d’aigcnt 
(2  molécules). 


C-IPO-^  I p. ’R 
C-11^0-  i ^ 
Diacélalc 
et  lylénique. 


2.V^I 


et  en  saponifiant  ensuite  par  la  potasse  le  diacétate  éthylénique 
ainsi  obtenu  : 


C*l|50.0  I 

c-ll^o.o  i 


C-11* 


Diaeétate 

étiiylénicjuc. 


2lvlIO 


2(G-lPO.OK)  -+-  {jojc-ÏP, 

Acétate  Glycol  (diliydrate 
de  potassium.  élliylénique). 


M.  Atkinson  a montré  qu’on  peut  remplacer  avec  avantage,  dans 
la  préparation  du  glycol,  l’acélale  d’argent  par  l'acétate  de  potas- 
sium en  solution  alcoolique.  11  se  forme,  par  la  réaction  du  bro- 
mure d’éthylène  sur  ce  sel,  du  bromure  de  potassium,  presque 
insoluble  dans  l’alcool,  et  de  l’acétate  éthylénique  qu’on  dédouble 
par  la  potasse  ou  par  la  baryte. 

Un  autre  procédé  de  préparation  a été  indiqué  récemment  par 
M.M.  llülner  et  Züller.  11  consiste  à chauffer  188  gr.  de  bromure  d'é- 
thylène avec  138  gr.  de  carbonate  de  potassium  et  1 litre  d’eau.  On 
introduit  le  tout  dans  un  ballon  muni  d’un  réfrigérant  ascendant, 
et  l’on  fait  bouillir  jusqu’à  ce  que  la  couche  de  bromure  d’éthylène 
ait  disparu.  La  liqueur  aqueuse  ayant  été  concentrée  au  bain-marie, 
ou  ajoute  de  l’alcool  pour  séparer  le  bromure  de  potassium  ; puis 
on  distille  la  liqueur  alcoolique.  11  passe  d’abord  de  l’alcool  et  de 
l’eau,  puis  la  température  s’étant  élevée  au  delà  de  250“,  le  glycol 
distille  lui-même. 

Propriétés.  — Le  glycol  est  un  liquide  incolore,  inodore,  un 
peu  épais,  doué  d’une  saveur  sucrée.  11  se  mêle  à l’eau  et  à l’alcool 
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€11  loiiics  proporlions.  Il  est  à peine  soluble  dans  l’éllier.  Il  bout 
à 107“, 5 et  clislille  sans  altération. 

Ses  analogies  avec  l’alcool,  dont  il  diffère  par  1 atome  d’oxygène 
en  plus,  sont  établies  par  les  expériences  suivantes  : 

Expériences.  1°  Qu’on  humecte  du  noir  de  platine  avec  diiglycol 
et  qu’on  plonge  rapidement  le  tout  dans  une  atmosphère  d’oxygène  : 
une  vive  incandescence,  dueà  une  absorption  énergique  d’oxygène, 
va  se  manifester  immédiatement. 

Avec  du  glycol  étendu  d'eau,  l’oxydation  est  plus  lente  et  donne 
lieu  à la  formation  d’acide.glycolique. 


CH^OII 

Glycol. 


0- 


Cll^Oll 

""  (':o.on 

Acide  glycolique. 


Il-O 


"2“  Si  l’on  chauffe  du  glycol  avec  de  l’acide  azotique  ordinaire,  il 
se  dégage  des  torrents  de  vapeurs  rouges,  et  la  liqueur  laisse  dépo- 
ser, par  le  refroidissement,  des  cristaux  d’acide  oxalique. 


CIl^OII 

CII-.OII 

Glycol 


20- 


r.o.oii 

co.oii 

Acide  oxalique. 


2ID0 


l 


5“  Lorsqu’on  chauffe  du  glycol  avec  de  l’hydrate  de  potassium 
à 2o0“,  il  se  dégage  de  l’hydrogène  pur  et  il  se  forme  de  l’oxalate. 


CMtG0‘^  + 2K1IO  = C^OMv'i  + 4ir^ 

Glycol.  Oxalatc 

• de  potassium. 


Ces  expériences  établissent  entre  le  glycol  et  les  acides  glycolique 
et  oxalique  des  relations  analogues  à celles  qui  existent  entre  l’alcool 
et  l’acide  acétique  (p.  408). 

Chlorhydriite  éihylénique,  — Lorsqu’on  dirige  dans  du 
glycol  un  courant  de  gaz  chlorhydrique,  il  se  forme  un  composé 
neutre  qui  constitue  le  (jltjcol  monoclilorinjdrique  ou  chlorhijdrine 
élliijlénique. 


-X  IICl  = + IFO 

Glycols  Glycol 

monocliloi'liydrique. 

C’est  un  composé  intermédiaire  entre  le  glycol  et  le  chlorure 
d’éthylène,  qui  est  le  glycol  dichlorhydrique. 


GLYCOL  OU  DIIIYDRATE  D’ÉTHYLÈNE. 
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“ \OII 
Glycol. 


rsii» /OU 

t,  Il 
Glyrol 

nioiioclilüi'liydn'((ue. 


Glycol 

diclilorliy‘lrif[iie 
fchlonire  cl’élliylénc). 


Ée  glycol  monoclilorhydrique  ou  clilorhydrino  du  glycol  sc  forme 
(^Carûiry  éthylène  et  de  l’acide  hypochloreux. 

C’-IH  + CIOII  z=r  C'-^II-'^CIO 

Éthylène.  Acide  Glycol 

hypuchloreiix.  monociilorliydrifiue. 

C’est  un  liquide  incolore  d’une  densité  de  1,24  à 8“.  Il  bout  de 
loü  à 151". 

La  bromhijrlrine  élhijlénique,  qui  se  forme  dans  les  mêmes 

circonstances  que  la  chlorhydrine,  est  un  liquide  incolore  assez 
épais,  qui  bout  à 147". 

A'în-ates  éth.yléniqHcs.  - En  faisant  réagir  la  bromhydrine 
ethylenique  sur  le  nitrate  d’argent,  à la  température  ordinaire  ou 
''  chaleur,  on  obtient  un  mononitrate  éthylénique 

C'II^<Oii  sous  fonne  d’un  liquide  incolore  ou  légèrement 
jaunâtre,  soluble  dans  l’eau.  Densité  à 11°  1,51. 

Le  dinilrate  dëlhyléne  se  forme  par  l’action  du 

bromure  d’élhj  léne  sur  une  solution  alcoolique  de  nitrate  d’ar.reni 
pquide  incolore  mobile,  insoluble  dans  l’eau.  Densité  à 8"  — 1 4857. 
Détoné  par  le  choc.  (Henry.)  ’ 

Aeét».es  - Lorsqu’on  chaullë  du  glycol  avec 

de  1 acide  acelique,  il  se  convertit  eu  étiiers  acétiques. 


OH 

\OiI 


i/0!l 


h C-li^û.OII  c-IIV^ 

\01I 

Acide  acétique.  Glycol 

monoacètii/ue. 

2(C-11-’0.0II)  = 

’ \0.CU1’'^Ü 

Glycol  diacélitjue. 


n-0 


2I1-0J 


Le 


Acide  acétique. 

lycol  monoacétique  ou  monoacélale  éthylénique  est  un 

t ril  C i * I I k I ZÜ  '1  I i-kM  t 1 f c\  P .1  I . I ^ t * I . . . . ^ 


^ w i VIIIVMJIJH 

liquide  miscible  a 1 eau  et  à l’alcool,  et  qui  bout  à 182°. 

Le  glycol  diacéliqiie  ou  diacélale  éthylénique  peut  être  prépare 
en  faisant  réagir  riothire  d'élhyléne  sur  l’acétate  d’argent.  C'est  m 
liquide  incolore  soluble  dans  7 parties  d’eau,  bouillant  à 18G°. 
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On  voit  que,  par  l’action  d’un  seul  et  même  acide  monobasique 
sur  le  glycol,  il  se  forme  deux  composés  élhérés  neutres,  dans 
des  circonstances  où  les  alcools  monoatomiques  ne  donnent  nais- 
sance qu’à  un  seul  éther  composé. 

OXYDE  D’ÉTIIYLÈNE 
C“'1D0 


Expérience.  J’ajoute  un  excès  de  potasse  à du  glycol  monochlor- 
hydrique, et  je  chauffe  le  tout  légèrement  dans  un  tube.  11  se  ma- 
nifeste une  vive  effervescence  due  au  dégagement  d’une  vapeur  que 
je  puis  enflammer  à l’orifice  du  tube. 

Cette  vapeur  se  condense  à une  basse  température  en  un  liquide 
incolore  qui  est  l’oxyde  d’éthylène. 


Cdl’ClO  = 


Glycol 

monochlorhydriqiie. 


mm 

Oxyde 

d’élliylène. 


HCl 


L’oxyde  d’éthylène  diffère  du  glycol  par  les  éléments  de  l’eau  en 
moins. 


C^IDO  = CH1C02  — ILO 


Cependant  on  ne  peut  l’obtenir  en  déshydratant  directement  le 
glycol:  en  distillant  ce  corps  avec  du  chlorure  de  zinc,  on  obtient 
entre  autres  produits,  de  l’aldéhyde  C4D0,  qui  est  isomérique  avec 
l’oxyde  d’éthylène. 

M.  Greene  a obtenu  l’oxyde  d’éthylène  par  double  décomposi- 
tion, en  chauffant  le  bromure  d’éthylène  avec  l'oxyde  de  sodium 
anhvdre  : 

O 

CHF*Br^  Na’-^o  = CHLO  -[-  2NaBr. 

Propriétés.  — L’oxvde  d’éthylène  bout  à 15°, 5.  11  se  dissout 
en  toutes  proportions  dans  l’eau,  l’alcool  et  l’éther.  Sous  l’influence 
de  l’amalgame  de  sodium  et  de  l’eau,  il  fixe  directement  de  l’hy- 
drogène, et  se  convertit  en  alcool. 


CHFO  -h  IL  = mm 

Au  contact  de  l’eau,  il  en  fixe  les  éléments  et  régénère  le  glycol. 

mm  -h  11-0  = C-1L02 
Il  est  doué  de  propriétés  basiques. 
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Expériences.  1“  Je  mêle  sur  la  cuve  à mercure,  légèremenl  cliauf- 
lée,  volumes  égaux  de  gaz  chlorhydrique  et  d’oxyde  d’éthylène  en 
vapeur.  Les  deux  gaz  disparaissent  en  formant  un  liquide  qui  est  le 
glycol  monochlorhydrique. 

C-llHJ  + HCl  = Cdl->C10 


2“  A une  solution  refroidie  de  chlorure  de  magnésium,  j’ajoute 
de  l’oxyde  d’éthylène  liquide.  Du  jour  au  lendemain,  la  solution, 
abandonnée  à elle-même,  laissera  déposer  un  abondant  précipité 
d’hydrate  de  magnésium.  La  liqueur  renferme  du  glycol  monochlor- 
hydrique. 

L’oxyde  d’éthylène  précipite  donc  la  magnésie  à la  manière  d’une 
base  puissante  et  soluble.  (A.  Wuriz.) 

Bases  «l«ïrivécs  de  l'oxjde  d’étlijlcnc.  — L’oxyde  d’éthylène 
s’unit  cà  rammoniaque  pour  former  une  séiâe  de  bases,  les  hy- 
droxyélliylénamines  qui  se  forment  par  la  fixation  directe  d’une, 
de  deux  ou  de  5 molécules  d’oxyde  d’éthylène  sur  une  molécule 
d’ammoniaque. 


C-IIAOH  ) 
ii;  Az 
"1 

Hydroxélhylénamine, 


CHIAOII  ) 
CHD.Oll  Az- 


Dihydi’jxélhyléaaiiiinc. 


c-iKOin 

C-dlAOlI  Az 
C-HD.Oll) 

Trihyciroxê  l liy  léiiainiiie , 


Ces  bases  se  forment  aussi  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur  le 
glycol  monochlorhydrique. 


“ ^011 


-f  AzlP  ==: 


CdlAOII  ) 

Il  Az  4-  HCl 

ni 


Lorqu’on  traite  le  glycol  monochlorhydriipie  par  la  Iriniéthyla- 
mine,  les  deux  corps  se  combinent  pour  former  un  chlorure. 


Az(ClD)^  -f- 


r2|[4/0ll  C-^1140H  } . ,,, 

^ ''Al  = (up)=  ) 


Traité  par  l’eau  et  l’oxyde  d’argent,  ce  chlorure  se  convertit  en 
un  hydrate. 


OIH.OH 

(CIP)- 


Az.OH 


Cet  hydrate  est  la  névrine,  base  naturele  très-énergique  qui 

53 


WUIITZ. 
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existe  dans  la  bile  (cliolinc)  et  qui  est  aussi  un  produit  de  dédouble- 
ment d’une  substance  complexe,  la  lécilhine,  contenue  dans  le 
cerveau,  dans  les  nerls  et  dans  le  jaune  d'œuf. 


DIAMINES  ÉTIIYLÉMQUES. 


Ces  bases  résultent  de  la  substitution  d’un,  de  deux  ou  de  trois 
groupes  éthylène  (C-lD‘j"  à deux  atomes  d’iiydrogène,  dans  deux 
molécules  d’ammoniaque. 

Elles  prennent  naissance  lorsqu’on  fait  réagir  à la  température  or- 
dinaire, une  solution  alcoolique  d'ammoniaque  sur  le  bromure 
d’éthylène  : 

C^lDBr-  -f-  2AzlP  ==  CdF*(Azir-)^2IIDr 

Bi-o  nliytliMle 
d'élliylène-duimine. 


Ethylène-diamine 


CIP-AzlD 

Cir-AzI12 


Az2 


(cqi*)’' 

II* 

II- 


L’éthylène-diamine  estime  base  liqtiide  bouillant  à 125“. 

Par  l’action  prolongée  d’un  excès  de  bromure  d’èthylèiie,  elle  se 
convertit  successivement  en  diélhylène-diamine  et  en  triélhylène- 
diamine. 


( (c*itq'' 

Az*  ' II* 

( 11* 

Elhylène-dianiine. 


( ((r,*ll‘)'' 

Az*  (C*ll‘j"  Az*.  (C*ID)" 

I 11*  I (C*1D/' 

Diélliylènc-iliainiiie.  Triûlliylène-iliamine. 


La  diéthylène-diamine  bout  à 170“  et  la  triéthylène-diamine 
à 210“.  E les  sont  litjuidfs.  Les  diamines  éthyléniques  sont  dia- 
cides, c’est-à-dire qu’elleïTs’mnssent  à 2 inolécnles  d'un  acideinono- 
basique,  tels  que  l’acide  chlorhydrique  ou  bromhydrique  (llofmann.) 


ACIDE  ISÉTIIIOMQUE. 
C*II«SO‘  = C*ID<?oioiI 


^Cet  acide,  qui  est  connu  depuis  longtemps,  se  rattache  aux  dé- 
rivés éthyléniques. 

L’oxyde  d’éthylène  s’unit  directement  au  bisulfite  de  sodium 
pour  former  de  l’isélhionate  sodique. 


CdILO  + 


— ^SO'AXa 

Isélliioaale  sodujiie. 


TAURINE. 
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Le  même  sel  prend  naissance  lorsqu’on  chauffe  la  chlorliydrine 
éthyléiiique  avec  le  sulfite  neutre  de  sodium. 


^ “ '^SO^iXa 


NaCl 


Voici  un  autre  mode  de  formation  de  l’acide  iséthioniqiie.  On 
fait  passer  des  vapeurs  d’anhydride  sulfurique  dans  de  l’alcool  absolu 
ou  dans  de  l’éther  refroidi;  on  ajoute  au  liquide  4 fois  son  volume 
d’eau,  on  fait  bouillir  pendant  quelques  heures,  puis  on  neutralise 
par  le  carbonate  de  baryte.  La  liqueur  filtrée  renferme  de  l’isé- 
tbionate  de  baryte  lequel,  exactement  décomposé  par  l'acide  sullu- 
rique,  fournit  l’acide  isétbionique. 

L’acide  isélhionique  est  un  liijuide  très-acide,  mais  qui  se  dé- 
compose lorsqu’on  essaye  de  le  priver  entièrement  d’eau,  Ses 
sels  sont  Irès-slables. 

Il  est  isomérique  avec  l’acide  étbylsulfurique.  Soumis  cà  l’action 
du  percblorure  de  phosphore,  il  se  convertit  en  un  chlorure. 


^'^^^^SO-,OK  2PhCl''  — C-IH<gQ.2  H-  IICl  KCl  -4-  2PhOCP 

Isélhioiiale  Chloriirp  clilor- 

de  potassium.  élhylsullureux. 


Ce  dernier  corps  est  un  liquide  bouillant  à 120°  qui  se  décom- 
pose par  1 action  del  eau  à 100°,  en  acide  chlorélhyhulfureux  et  en 
acide  chlorhydrique. 


^ " '^SO.Cl 


+ IPO  = 


polj4/Cl 

\S02.0II  4- 

Acide  clilnrélhyl- 
sullui  eux. 


IICl 


TAURINE. 

C4PAzS0=> 

Ce  corps  important,  dont  Gmelin  avait  signalé  l’existence  dans 
la  bile  en  1824,  se  rattache  à l’acide  isétliionique : c’est  l'acide 
amido-isélhionique.  11  dérive  de  ce  dernier  acide  par  la  substilulion 
d’un  groupe  AzIP  à un  groupe  (011).  Ou  l’obtient,  par  synthèse, 
en  faisant  réagir  l’ammoniaque  sur  l’acide  clilorélhylsulfureux 
ou  sur  le  chlorélhylsultite  d’argent.  Les  formules  suivantes  indi- 
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quenl  les  rclalioiis  qui  existent  entre  l’acide  isétliionique,  l’acide 
chlorélliylsull'ureiix  et  la  taurine. 


OU 

SO‘^.011 


Acide 

isélliioniqiie. 


^SO^^.Oll 


Acide  chloi  élliyl- 
sullïireux. 


r2|f4/Azll- 

Tauiinc. 


La  taurine  cristallise  en  gros  prismes  transparents,  brillants, 
clinorlioinbiques,  très-solubles  dans  l’eau  bouillante,  peu  solubles 
dans  l’eau  froide. 

Lorsqu’on  les  chauffe,  ils  entrent  en  fusion  et  se  décomposent 
à une  température  plus  élevée. 

Strecker  a obtenu  un  isomère  de  la  taurine  en  chauffant  l’isé- 
tliionate  d’ammonium. 


C-10< 


011 

SO-(AzlO) 


Isélhionale 

d'ainmoniuiii. 


^ '-SO'^.AzlP 


Isétliioiiamide. 


+ 


PROPYLGLYCOLS 

f.MP(OII)- 

Le  propylfjhjcol  normal  (page  575)  a été  obtenu  à l’aide  du 
bromure  de  propyléne  normal  (page  508).  On  chauffe  ce  bromure, 
délayé  dans  l’acide  acétique,  avec  de  l’acétate  d’argent  : il  se 
forme  du  diacétafe  de  propylèue  C^ll^(C'lPO-)-  qu’on  sépare  par 
distillai  ion  et  qu’on  décompose  par  la  potasse  sèche,  ajoutée  en 
quanOlé  exactement  suffisante  pour  saturer  l’acide  acélique  du 
diacélate. 

Le  jiropylglycol  normal  est  un  liquide  incolore,  sirupeux,  bouil- 
lant tà  2IG“,  d une  densité  de  I,005'2  à 0°.  11  est  miscible  à l’eau 
et  à l’alcool  en  toutes  pro])ortious.  Soumis  à l’oxydation,  il  donne 
de  l’acide  hydracrylique  (voir  page  588;  Géromoiit,  Ueboul). 

Le  propylylijcol  ordinaire  hlô)  a été  obtenu  avec  le  bro- 
mure de  projiylèiie  ordinaire  à faille  du  procédé  que  l'on  vient  d’in- 
diquer. C’est  un  liquide  incolore  épais,  d’une  densitéde  1,051  à 0”. 
Il  bout  de  188  à I89“.  Étendu  d’eau  et  mêlé  avec  du  noir  de  platine, 
il  attire  l’oxygène  et  se  convertit  en  acide  lactique  (page  588).  (A. 
Wurtz.) 


GLYCER^^'E. 
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GLYCÉlUiNE 

La  glycérine  a été  découverte  parScheele  en  1799.  Elle  a été  étu- 
diée par  MM.  Chevreul,  Pelouze  et  surtout  par  M.  Bertlielot,  qui  a 
ip.is  en  évidence  son  caractère  d'alcool  triatomique. 

MM.  Pelouze  et  Gélis  ont  réalisé  les  premiers  la  formation  artifi- 
cielle d’un  corps  gras,  en  faisant  passer  un  courant  de  gaz  chlorhy- 
drique dans  un  mélange  d’acide  butyrique  et  de  glycérine:  il  s’est 
formé  de  la  bulyrine. 

Préparation.  — La  glycérine  s’obtient  comme  produit  acces- 
soire de  la  préparation  de  Pemphàtre  simple  (page  559).  Cette  prépa- 
ration terminée,  on  décante  Peau  qui  surnage  le  savon  plombique. 
On  y fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  pour  précipiter,  à 
l'état  de  sulfure,  quelques  traces  de  plomb  dissous,  puis  on  éva- 
pore au  bain-marie  la  liqueur  filtrée.  La  glycérine  reste  sous  forme 
d’un  liquide  sirupeux  incolore. 

Elle  s’obtient  en  grand,  dans  les  arts,  comme  produit  accessoire 
de  la  fabrication  des  bougies  stéariques. 

Pi-oprîétés.  — La  glycérine  est  un  liquide  incolore.  Sa  consis- 
tance est  sirupeuse,  sa  saveur  sucrée.  Sa  densité  à 15“  est  égale  à 
l.^S.  Ellese  dissout  en  toutes  proportions  dans  l’eau  et  dansl’alcool. 
Elle  est  presque  insoluble  dans  l’éther.  Chauffée  brusquement,  elle 
passe  à la  distillation  de  275“  à 2(St)°.  Elle  distille  aisément  dans  le  vide. 

La  glycérine  pure  est  cristallisahle.  Elle  se  solidifie  au-dessous 
de  0“,  mais  la  glycérine  solide  nefondquevers  -t-  7 ou  8“.  (Gladstone.) 

Soumise  a l’action  lente  de  l’acide  azotique  étendu,  la  glycérine  se 
convertit  en  un  acide  triatomique  qui  a reçu  le  nom  d’acide  glycéri- 
que.  (Debus,  Socoloff.) 

CMlsQ-  -I-  O'-i  = II-O  4-  CMEO* 

Glytéi  iiie.  Acide  glycérique. 

Lorsqu’on  verse  goutte  à goutte  de  la  glycérine  dans  un  mélange 
d’acide  sulfurique  et  d’acide  azotique  placé  dans  l’eau  lia  ide  et 
qu’on  ajoute  ensuite  de  l’eau  au  mélange,  il  se  précipitedes  gouttes 
oléagineuses  de  Irinilroglijcérine,  C“il''(AzO-)5Ü‘L  C’est  une  huile 
jaunâtre,  insoluble  dans  l’eau,  qui  détone  avec  une  grande  violence 
par  le  choc,  par  l’action  de  la  chaleur  ou  même  spontanément. 
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Celle  propriété  l’a  fait  employer  comme  matière  explosible;  mais 
généralement  on  incorpore  à la  nitroglycérine  des  corps  inertes, 
tels  cjiie  la  silice  trés-divisée.  Dé  semblables  mélanges  portent  le 
nom  de  (hjnnmiles. 

Chauflée  avec  l’iodure  de  phosphore,  Ph-H,  la  glycérine  se  con- 
vertit en  iodure  d'allyle  (page  52‘2).  (Berlhelot  et  de  Luca.) 


ÉTHERS  DE  LA  GLYCÉRINE. 


La  glycérine,  CMF(OII)^,  qui  renferme  5 restes  011  (oxhydryle), 
peut  former  3 sortes  d’éthers,  par  la  substitution  de  1,  de  2 ou  de 
5 radicaux  d'acides  monobasiques  à chacun  des  3 atomes  d’hydro- 
gène de  ces  restes.  Qu’on  chauffe  de  l’acide  acétique  avec  la  glycé- 
rine, on  pourra  obtenir,  suivant  les  proportions  du  mélange,  trois 
éthers  acétiques  de  la  glycérine,  éthers  que  M.  Berlhelot  a désignés 
sous  le  nom  d'acélines. 


C-IPO.OII  -H 

t"  ( 
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ooo 

II 
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CMP  j 

f 0 CMPO 
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Acide  acétique. 
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Moaacétine. 
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r O.C-II’O 
0 CMl^O 
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Acidc  acétique. 
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Diacétine. 
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\ ou 
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1 0.CM150 
O.CMPO 
1 O.CMPO 

Acide  acétique. 

Glycérine. 

Triacétine. 

Par  l’action  des  hydracides  sur  la  glycérine,  il  se  forme,  de  même, 
des  combinaisons  neutres  qui  sont  analogues  aux  chlorures  des  ra- 
dicaux (C-“Il2'‘+*)  ainsi  qu’au  dichlorure  d’éthylène  et  à la  chlorhy- 
drine  du  glycol.  Ces  combinaisons  prennent  naissance  par  le  fait  de 
la  substitution  de  i,  de  2 ou  de  5 atomes  de  chlore  ou  de  brome 
à 1,  2 ou  3 groupes  oxhydryle  de  la  glycérine. 


(OII 

ou 
I OH 

Glycérine. 

,,,  ton 
CMF  011 
\ OU 


+ llCl  = 
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///  ( CI 
C’il'*  1 ou 
lo.l 

Monodilorliyclrine. 
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= C’iP  (:i  -f 
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La  monochlorlujirine  est  un  liquide  épais,  incolore,  soluble  dans 
l’eau,  dans  l'alcool  et  seusiblenient  soluble  dans  l’étlier.  bile  bout 
à 227“. 

La  dichlorhy'h'ine  est  un  liquide  oléagineux,  neutre,  d’une  odeur 
éthérée  prononcée.  Elle  se  dissout  dans  l’éther.  Sa  densité  est  égale 
à 1,157.  Elle  bout  à I78“. 

Lorsqu'on  traile  la  dichlorhydrine  par  la  potasse  caustique,  en 
solution  concentrée,  ou  lui  enlève  les  éléments  de  l’acide  chlorhy- 
drique et  on  la  convertit  en  un  corps  que  M.  Berthelot  a nommé 
épichlorhydrine. 

C“liscr-(01I)  — IlCl  = CMBCIO 

Dichlorhydrine.  Épichlorhydrine. 

L’épichlorhydrine  est  un  liquide  mobile  plus  dense  que  l’eauv 
d’une  odeur  éthérée  agréable.  Sa  saveur  est  d’abord  sucrée,  ensuite- 
brûlante  et  poivrée.  Elle  bout  de  118  à 119“.  Elle  est  soluble  en. 
toutes  proportions  dans  l'alcool  et  dans  l’éther  (Berthelot). 

Elle  se  combine  dii’ectement  avec  l’acide  chlorhydrique  pour  ré- 
générer la  chlorhydrine.  Chaufiée  longtemps  avec  de  l’eau,  elle  en. 
fixe  une  molécule  pour  former  de  la  monochlorhydrine. 

C'dl-5C10  + II-O  = CM1SC1(011)2 

Épichlorhydrine.  Wonochlorhydrine. 

En  soumettant  la  dichlorhydrine  à l’action  du  perchlorure  de 
phosphore,  on  peut  lui  enlever  le  dernier  reste  011  et  le  remplacer 
par  du  chlore.  On  obtient  ainsi  la  trichlorhydrine. 

///  (Cl 

C?iF  Cl  + PhCP  = C’IP  J Cl  PhOCP  + IICl' 

I OU  ( Cl 

Dichlorhydiiiie.  Perchlorure  Trichlorhydrine.  Oxychlorure 

de  phosphore.  de  phosphore. 

M.  Berthelot  a obtenu  un  très-grand  nombre  d’éthers  de  la  glycé- 
rine en  chauffant  directement  ce  corps  avec  des  acides.  L’action 
terminée  (et  elle  est  souvent  fort  lente),  il  salure  l'excès  d’acide 
avec  de  l’hydrate  de  calcium  et  extrait  le  corps  gras  neutre, 
c’est-à-dire  l’éther  de  la  glycérine,  avec  de  l’éther. 

CORPS  GRAS  NATURELS. 

Les  corps  gras  qu’on  rencontre  dans  la  nature  sont  des  mélanges 


584 


1EÇ()^'S  DE  CHIMIE  MODERNE. 


de  glycérides  c’est-à-dire  d’élliers  de  la  glycérine,  11  résulte,  en 
effet,  des  travaux  mémorables  de  M.  Chevreul,  que,  lorsqu’on 
soumet,  ces  corps  gras  à un  traitement  mélhodique  par  les  différents 
dissolvants,  on  parvient  à en  séparer  divers  principes  immédiats, 
dont  les  plus  répandus  ont  été  nommés  stéarine,  margarine, 
et  oléine. 

Ce  sont  les  éthers  tristéarique,  trimargarique,  Irioléique  de  la 
glycérine. 


C>ID  O.G'8||350 
Sléni’ine. 


(O.C'Hl-’O 
CMF  O.r.'Ul'-'-O 
I U.C'HF’^O 
Margarine. 


( n.c‘«ir-o 

CMl^  I Ü.G'»ll”ü 
( O.G'«U”U 
Oléine. 


Lorsqu’on  soumet  ces  éthers  de  la  glycérine  à l’action  des  alcalis, 
de  la  chaux,  de  l’oxyde  de  plomb,  en  présence  de  l'eau  et  à latempé- 
ralure  de  l’ébullition,  ils  se  dédoublent,  en  absorbant  les  éléments  de 
l’eau  : la  glycérine  et  l’acide  sont  mis  en  liberté  et  ce  dernier,  se 
combinant  avec  la  base,  forme  un  savon  (voir  page  58G).  Ain.'i  la 
stéarine,  soumise  à rébullilion  avec  un  lait  de  chaux,  se  convertit 
en  stéarate  de  calcium  et  en  glycérine,  qui  devient  libre.  L’oléine 
chauffée  avec  de  l’eau  et  de  la  lilharge,  donne  de  l’oléate  plom- 
bique  et  de  la  glycérine. 

La  plupart  des  corps  gras  naturels  sont  des  mélanges  en  pro- 
portions diverses  de  ces  principes,  auxquels  on  peut  ajouter  la 
iripalmiline. 

La  stéarine,  la  margarine,  la  palmitine  sont  solides,  l’oléine  est 
liquide.  Dans  les  graisses  ce  sont  les  principes  solides  qui  prédo- 
minent, dans  les  liniles  c’est  l’oléine. 

La  stéarine  s’exirait  du  suif.  On  dissout  celle  substance  dans  l’é- 
ther bouillant  et  l’on  fait  cristalliser.  Après  avoir  exprimé  les 
cristaux,  on  répète  l’opération  un  grand  nombre  de  fois  et  l’on 
obtient  entin  une  substance  cristallisée  en  petites  paillettes  bril- 
lantes, fusibles  à üG°,5,  lieu  solubles  dans  l’alcool  et  dans  l’éther 
froid,  Irès-solubles  dans  l’éther  bouillant. 

La  palmiiine  a été  extraite,  à l’aide  de  l’alcool  bouillant,  de 
l'huile  de  palme  préalablement  soumise  à une  forte  compression 
entre  des  feuilles  de  papier  buvard.  Elle  fond  à G0“.  (Ileintz.) 

L’o/c/y/c  est  le  principe  prédominant  de  l’huile  d’olives,  de  l’huile 
d'amandes,  dont  il  est  dillicile  de  la  retirer  à l’état  de  pureté. 
M.  Derthelot  a préparé  la  trioléine  artiliciellement,  en  chauffant 
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la  glycérine  de  200“  à 240“  avec  un  grand  excès  d’acide  oléique.  La 
niasse  obtenue  est  traitée  par  la  cliauxet  l’étlier  ; ce  dernier  dissout 
la  tiioléine  et  laisse  de  1 oléate  de  calcium.  La  solution  éthérée, 
décoloiée  par  le  charbon  animal  est  mélangée  avec  8 lois  son 
\olume  d alcool,  qui  précipite  la  trioléine.  Desséchée  dans  le  vide, 
celle-ci  se  présente  sous  forme  d’une  huile  qui  se  solidifie  à + 10“. 
Sa  densité  est  comprise  entre  0,90  et  0,92.  Elle  est  insoluble  dans 
l’eau  et  fort  peu  soluble  dans  l’alcool. 

Mise  en  contact  avec  1 azotate  mercureux  ou  le  peroxyde  d’azote 
(acide  hypoazotique),  1 oléine  se  convertit  en  un  corps  gras  solide, 
ciistallin,  lusible  a 52“,  auquel  M.  Boudet  a donné  le  nom  (Vélai- 
dine. 


IIiiile<«  grassie<«  et  liuiles  siccatives.  — Les  huiles  d’olives, 
d amandes  douces,  de  navette,  de  laines,  de  noisettes,  acquièrent 
une  saAeur  âcre  et  une  odeur  désagréable  lorsqu’elles  sont  long- 
temps exposées  à 1 air,  mais  elles  ne  se  solidifient  pas.  On  les 
nomme  huiles  grasses  ou  non  siccatives. 

L huile  d olives  est  le  fype  de  ces  huiles.  On  l’extrait  par  expres- 
sion des  oli\es  écrasées.  Elle  est  d un  jaune  verdâtre;  sa  saveur 
est  douce  et  agréable;  elleest  sans  odeur.  A quelques  degrés  au- 
dessus  de  0“,  elle  se  prend  en  une  masse  solide.  Agitée  avec  une 
solution  d’azotate  mercureux,  elle  se  solidifie,  l’oléine  qu’elle 

1 enferme  se  transformant  en  élaïdine.  Au  contact  de  l’air,  elle 
rancit. 

Lorsqu’on  expose  à l’air  d’autres  huiles  comme  celle  de  lin;  de 
noix,  de  chènevis,  d’œillette,  de  ricin,  elles  s’épaississent  et  finis- 
sent par  se  convertir  en  masses  Iransparentes,  Jaunes,  un  peu 
élastiques,  sortes  de.  vernis  mous.  Ces  dernières  huiles  sont  dé- 
signées sous  le  nom  de  siccatives.  Elles  sont  employées  pour  la  pré- 
paration des  vernis  et  des  couleurs  à l’huile. 

Au  reste,  les  changements  qu’éprouvent  les  huiles  au  coulact  de 
1 air  sont  dus  a une  absorption  d’oxygène  et  sont  accom[)agnés 
d un  dégagement  jilusou  moins  notable  de  gaz  carboniijue. 

Tout  le  monde  connaît  1 usage  que  l’on  fait  des  corps  gras  naturels 
dans  les  arts  et  dans  l’économie  domestique.  Parmi  les  ap[)li- 
cations  industrielles,  nous  nous  bornons  à mentionner  l’emploi 
du  suif  et  de  l’huile  de  palme,  pour  la  fabricalion  des  bougies; 
celui  de  quelques  huiles,  pour  la  fabrication  des  savons. 

Uougics  !»<éuri(|up»i.  — Pour  convertir  le  suif  en  bougies  stéa- 

00, 
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riques  on  le  saponifie  par  la  chaux,  c’est-à-dire  qu’on  commence 
parle  convertir  en  un  savon  de  chaux  qu’on  décompose  ensuite 
par  l’acide  sulfurique.  Celui-ci  sépare  les  acides  gras,  qui  se  soli- 
difient par  le  refroidissement.  Ou  les  soumet  à une  forte  compres- 
sion entre  des  plaques  d’abord  froides,  puis  chaudes.  L’acide 
oléique  est  exprimé,  les  acides  gras  restent.  Ce  procédé,  indiqué 
par  MM.  de  Milly  et  Motard  en  1829,  consiste,  comme  on  voit,  à 
saponitier  entièrement  le  suifpar  lacliaux.  En  1854,  M.  de  Milly  l’a 
modifié  heureusement  en  réduisant  considérablement  la  quantité 
de  chaux  et,  par  conséquent,  la  proportion  d’acide  sulfurique.  Mais 
alors  il  est  nécessaire  d’élever  la  température  pour  achever  la 
saponification.  Aussi  l’opéralion  s’exécute-t-elle  envase  clos, dans 
des  autoclaves.  En  employant  2,5  parties  de  chaux  pour  100 
parties  de  suif,  il  faut  chauffer  de  170“  à 180“. 

L’huile  de  palme  peut  être  convertie  en  bougies  par  un  procédé 
encore  plus  simple,  qui  consiste  à la  soumettre  à l’action  de  la 
vapeur  d’eau  surchauffée  à 300“.  Elle  se  dédouble  en  acides  gras  et 
en  glycérine  (page  584). 

Savons.  — Dans  le  midi  de  l’Europe,  principalement  à Mar- 
seille, ôn  fait  servir  à la  préparation  des  savons  l’huile  d’olives  de 
qualité  inférieure,  et,  depuis  quelques  années,  les  huiles  d’arachide 
et  de  sésame.  On  saponifie  ces  huiles  en  les  faisant  bouillir  dans 
de  grandes  chaudières  avec  une  lessive  faible  de  soude  caustique. 
On  empâte  ainsi  l’huile,  c'est-à-dire  qu’on  émulsionne  avec  de 
l’eau  l’excès  d’huile  et  le  savon  d’abord  formé.  On  ajoute  alors 
des  lessives  de  soude  plus  concentrées  et  renfermant  du  sel  marin: 
la  saponification  s’achève  par  la  coction,et  le  savon,  insolubledans 
la  lessive  concentrée,  vient  se  rendre  à la  surface  du  bain.  On  sou- 
tire la  lessive.  Quand  le  savon  est  bien  cuit,  la  pâle  durcit  par  le 
refroidissement  ; elle  présente  une  couleur  gris  bleuâtre,  due  à un 
savon  ferrugineux,  mêlé  de  sulfure  de  fer.  Le  fer  et  le  soufre  pro- 
viennent des  matériaux  employés  : la  soude  brute  renferme  une 
petite  quantité  de  fer.  Lorsqu’on  chaulfe  cette  pâle  avec  ^ en- 
viron de  son  poids  d’eau  ou  d’une  lessive  très-faible  de  soude 
caustique,  elle  fond,  et  si  on  laisse  reposer  le  (ont,  on  voit  la  masse 
se  partager  en  deux  parties:  l’une,  inférieure  et  fortement  colorée, 
renferme  le  savon  ferrugineux  plus  dense  ; l'autre,  supérieure, 
constitue  le  savon  blanc.  Lorsque  ce  dernier  est  complètement 
éclairci,  par  le  dépôt  du  savon  ferrugineux,  on  le  coule  dans  des 
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7nises  où  il  se  solidifie.  On  obtient  ainsi  le  savon  blanc.  Veut-on 
au  contraire  obtenir  du  savon  marbré,  on  agite  la  pâte  pendant 
le  refroidissement.  La  partie  colorée,  c’est-à-dire  le  savon  ferru- 
gineux se  répand  alors  dans  toute  la  masse  pour  former  des 
veines  bleuâtres. 

Depuis  quelques  années,  on  prépare  de  grandes  quantités  de 
savon  en  combinant  avec  la  soude  l’acide  oléique  qu’on  obtient 
comme  produit  accessoire  dans  la  fabrication  des  bougies  stéa- 
riques. 

Les  savons  mous  sont  à base  de  potasse.  Ils  s’obtiennent 
au  moyen  des  huiles  de  graines,  telles  que  celles  de  cliènevis, 
d’œillette,  de  lin,  qu’on  saponifie  par  des  lessives  de  potasse 
caustique. 

Saponification.  — On  voit  que  toutes  ces  opérations  indus- 
trielles ont  pour  but  le  dédoublement  de  corps  gras  neutres  en 
acides  gras,  soit  libres,  soit  combinés  avec  une  base.  Ce  dédouble- 
ment a reçu  le  nom  de  saponification.  11  s’effectue  soit  par  l’action 
seule  de  l’eau  et  de  la  chaleur,  soit  par  l’action  d’une  base,  soit 
enfin  par  l’action  d'un  acide  puissant  comme  l’acide  sulfurique 
(saponification  sulfurique).  Dans  ce  dernier  cas,  l’acide  se  porte 
sur  la  glycérine  pour  former  de  l’acide  sulfoglycérique.  Quel  que 
soit  le  procédé  employé  pour  opérer  ce  dédoublement,  celui-ci 
exige  toujours  l’inlervenlion  de  l’eau,  dont  les  éléments  se  fixent 
sur  le  corps  gras  qui  se  dédouble,  ainsi  que  l’a  fort  bien  montré 
M.  Chevreul.  A cet  égard,  le  dédoublement  de  la  palmiline  sous 
l’influencedela  vapeur  d’eau  surchauffée  peut  servir  de  type  à 
ce  genre  de  réactions. 

.n  (O.C'ÛIPIO  )OI[ 

C-^IP  J 0.C^®1P'0  -f-  oII-O  = C^llMOlI  -f-  3(C'0IF'O.OII) 
lO.c'cii-'O  joil 

Tripalrnitine.  Glycérine.  Acide  palmitique. 


ACIDES  POLYATOMIQUES  ET  POLYBASIQUES 

Ces  acides  se  rallachent  aux  alcools  polyatomiques,  comme  les- 
acides  à 2 atomes  d’oxygène,  que  nous  avons  déjà  étudiés,  se  rat- 
tachent aux  alcools  monoalomiques. 

Les  acides  polyatomiques  appartiennent  à diverses  séries  parm>i 
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lesqiiel'es  nous  mcnlionnerons  d’une  manière  spéciale  celles  qui 
comprenncnl  les  acides  glycolique  et  oxalique.  Ces  deux  acides 
sont,  comme  nous  l’avons  vu  (p.  574),  les  produits  d’oxydalion  du 
glycol. 

Leurs  homologues  se  ral  lâchent  à des  glycols  supérieurs  : 


CL^  GDI, S. 

CU^.ÜII 

(':r>2.oii 

Glycol. 

Cli^.üll 

(V- 

Cli^CII 

l’i  opylglycol  noi  iiinl 
(Géroiiioiil,  Iteboul). 

CU^ 

1,11.011 

cir-.oii 

Isopropylgly.ol. 

( ir%oii 

ûi- 

cir^ 

Ùl-.OM 

Eoijlÿlycol  iicriinl. 
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Acide  glycolique. 
Cil-, 011 
Cll- 
CO.'  II 

.\cidc  hydracryldjuc. 

CID 

CIl.OII 

CO.OII 

-\cide  lactique 
de  Icnrienlalion. 
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co.oii 
c'o  ou 

-ide  oxalique. 
CO.OII. 

UD 

CO.OII 

Acide  maloiiique. 


CO.OII 

éil- 

(îll- 

CO.OII 

1 .\cide  siicciniinn. 


La  première  séi-ie  est  celle  du  glycol  et  des  glycols  supérieurs. 
Parmi  ces  derniers,  les  véritables  homologues  du  glycol  seraient 
ceux  qui  eu  différeraient  par  nCll-  et  dont  les  formules  seraient 
par  conséquent  analogucs'à  celles  du  propylglycol  normal.  Le  pro- 
pylglycol  ordinaire,  qui  donne  de  l’acide  laclique  par  oxydation, 
est  un  isomère  du  véritable  propylglycol  (voir  page  575). 

La  seconde  série  est  celle  de  l’acide  glycolique  et  de  ses  homo- 
logues. Ils  dérivent  des  glycols  correspondants  par  la  substitution 
de  Ü à II-  dans  un  groupe  Cll-.Üll.  Ils  renferment,  par  conséquent, 
un  seul  groupe  carboxyle  CO.OII  : ils  sont  monobasiques  (p.  454), 
car  ralome  d’hydrogène  de  ce  groupe  peut  être  échangé  contre  un 
métal.  On  remarquera  aussi  qu'ils  sont  à la  fois  acides  et  alcools. 


acides  par  le  carboxyle  CO.OII,  alcools  primaires  par  le  gi’oupe 
Cll-.OIl  ou  alcools  secondaires  par  le  groupe  CH. OU  (voir  jrage  505). 

La  troisième  série  est  celle  de  l’acide  oxalique  et  de  ses  homo- 
logues. Us  dérivent  des  glycols  coi’r'cspondants  par  la  substitution 
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de  0“  à '•211-  dans  deux  groupes  CII-.OII.  Ils  renferment  par  consé- 
quent, deux  groupes  carboxyle  CO. 011  : ils  sont  hibasiqiœs,  cai 
’hydrogène  de  ces  deux  groupes  peut  être  échangé  contre  une 
quantité  équivalente  de  métal. 

Entre  l’acide  glycolique  et  l’acide  oxalique  vient  se  placer  un 
acide  remarquable,  à la  fois  acide  monobasique  et  aldéhyde  et  qu’on 
désigne  sous  le  nom  d’acide  gltjoxiiliqiœ.  Il  renferme  C-U'O".  11 
diffère  par  un  atome  d’oxygène  en  plus  de  l'aldéhyde  oxalique 
que  l’on  désigne  sous  le  nom  de  qhjoxal  Cdl-0-  et  par  deux  atomes 
d’hydrogène  en  moins  de  l’acide  glycolique.  Ces  relations  de  com- 
position sont  exprimées  par  les  îormules  suivantes  . 


lll-.Oli  ciio 

co.oii  <-'0011 

.veicie  glycolique.  Acide  glyoxylique. 


CIIO 

CllO 

Glyoxal. 


CO.OII 
CO. 011 

Acide  oxalique. 


Parmi  tous  les  acides  qui  forment  ces  séries,  nous  nous  bornons 
à la  description  sommaire  des  acides  glycolique  et  lactique,  qui 
appartiennent  cà  la  première,  et  des  acides  oxalique  et  succinique, 
qui  appartiennent  à la  seconde.  Nous  décrirons  en  outre  les 
termes  intermédiaires,  l’acide  glyoxylique  et  le  glyoxal. 
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Cet  acide  prend  naissance  par  l'oxydation  du  glycol  (p.  57 i). 
MM.  Strecker  et  Socoloff  l’ont  découvert  en  faisant  réagir  l’acide 
azoteux  sur  le  glycocolle  ou  sucre  de  gélatine  (p.  598). 

MM.  K.  Hoffmann  et  Kekulé  ont  fait  voir  qu'il  se  forme  par  l’ac- 
tion d'un  excès  de  potasse  sur  l'acide  moiiocliloracélique. 


CMI'KCIO  -h  K 110 

Monocliloi'ucél.'ite 
de  ])Ot:iS;ium. 


KCl  + C-llMvO- 

OlycolMlC 
de  |iolassium. 


Pur,  cet  acide  se  présente  sous  forme  de  cristaux  Irès-délique.s- 
cents  et  trés-solubles  dans  l’eau.  11  se  dissout  aussi  dans  l’alcool 
et  dans  l’éther.  11  possède  une  forte  réaction  acide.  Lorsqu’on  le 
chauffe,  il  perd  les  éléments  de  Peau  et  se  convertit  en  glijcolide 
ou  anhydride  glycolique  C'Il'Ü"  ou  plutôt  C‘100  . 


OIOO'"  •—  IL'O 

Acide  glycolique. 


CML-iü" 

Clycolide. 
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ACIDE  GLYOXYLIQÜE  ET  GLYOXÂL. 


L’acide  glyoxylique  C‘^II-0^  se  forme  par  l’adlon  de  l’acide  azo- 
tique étendu  sur  l'alcool.  Pour  le  préparer,  on  fait  arriver  par  un 
enlonnoir,  au  fend  d'une  éprouvette,  successivement  de  l’alcool 
à 80“  C.,  puis  de  l'eau,  puis  de  l’acide  azotique  fumant,  et  l’on 
abandonne  le  tout  pendant  huit  jours  environ  à la  température 
de  20“,  de  manière  à laisser  les  trois  couches  se  mêler  peu  à peu 
par  dilfusion.  II  se  dégage  des  gaz  : le  produit  renferme  de  l’acide 
azotique,  de  l'acide  glyoxylique,  de  l’acide  glycolique,  divers 
éthers  et  aldéhydes,  notamment  du  glyoxal.  On  distribue  alors  la 
liqueur  sur  des  assiettes  plates,  et  on  1 évapore  au  bain-marie  jus- 
qu’à consistance  sirupeuse.  Le  résidu  étant  repris  par  l’eau,  on 
sature  par  la  craie  et  l’on  filtre.  A la  liqueur  filtrée  on  ajoute  de 
l'alcool  qui  précipite  du  glyoxylate  et  du  glycolate  de  calcium. 
L’eau  mère  alcoolique  renferme  du  glyoxal.  Le  précipi'.é  de  sels 
calcaires  étant  recueilli  sur  un  filtre  et  exprimé,  on  le  dissout 
dans  l’eau  bouillante,  et  l’on  abandonne  la  solution.  Le  glyoxylate  de 
calcium,  moins  soluble  que  le  glycolate,  se  dépose  d’abord.  Pour 
isoler  l’acide  glyoxylique,  on  décompose  la  solution  aqueuse  de 
glyoxylate  de  calcium  par  l’acide  oxalique. 

Propriétés.  — L’acide  glyoxylique  est  sirupeux  et  fortement 
acide.  D'après  sa  constitution  il  est  à la  fois  acide  et  aldéhyde,  et 


cette  double  fonction  est  exprimée  parla  formule 


CllO 
CO.  011 


Sa  solu- 


tion réduit  le  nitrate  d’argent  ammoniacal.  Chauffé  avec  de  l’acide 
sulfurique,  il  dégage  de  l'oxyde  de  carbone  : 


CnD0">  = 2CO  + ILO. 


Sous  l’influence  de  l’hydrogène  naissant  il  se  convertit  en  acide 
glycolique 

Cni-0'>  + 11-^  =:  CHW. 

Glyoxal  C‘dl-0-.  — Ce  corps  se  forme  en  même  temps  que  les 
produits  que  nous  avons  énumérés  plus  haut,  par  l’action  de  l’acide 
azotique  faible  sur  l’alcool.  On  le  trouve  dans  la  solution  alcoolique 
séparée  du  précipité  de  glyoxylate  et  de  glycolate  de  calcium.  On 
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ajoute  à celle  solution  une  solution  concentrée  de  bisulfite  de  so- 
dium. Ce  sel  forme  avec  le  glyoxal  une  combinaison  cristalline  qui 
se  dépose.  On  la  recueille,  et  après  l’avoir  purifiée  par  cristallisa- 
tion dans  l’eau,  on  ajoute  à la  solution  aqueuse  du  chlorure  de  ba- 
ryum. Il  se  forme  par  double  décomposition  un  sulfite  de  glyoxal- 
baryum,  lequel  se  dépose  en  croûtes  cristallines.  A la  solution  de 
ce  sel  dans  l’eau  bouillante  on  ajoute  une  quantité  d’acide  sulfu- 
rique étendu,  exactement  sulfisante  pour  précipiter  le  baryum  à 
l’état  de  sulfate.  La  liqueur  filtrée  renferme  de  l’acide  sulfureux 
et  du  glyoxal.  11  suffit  de  l’évaporer  au  bain-marie  pour  que  ce 
dernier  reste. 

Le  glyoxal  se  présente  sous  forme  d’une  masse  solide,  amorphe, 
légèrement  colorée,  déliquescente,  très-soluble  dans  l’eau  et  dans 
l’alcool.  Sa  solution  aqueuse  réduit  énergiquement  le  nitrate  d'ar- 
gent ammoniacal.  11  se  combine  aux  bisulfites,  à la  manière  des 
aldéhydes.  De  fait,  le  glyoxal  est  l’aldéhyde  de  l’acide  oxalique. 

CIIO  CO.  OU 

CllO  CO. 011 

Glyoxal.  Acide  oxalique. 
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Formation  et  constitutiou.  — L’acide  lactique  a été  décou- 
vert par  Scheele  dans  le  lait  aigri.  Berzelius  a signalé  l’existence, 
dans  divers  liquides  de  l’économie  animale,  d'un  acide  qu’on  a d’a- 
bord cru  idenli(|ue  avec  l’acide  résultant  de  la  fermentation  acide 
du  lait.  Plus  tard,  on  a rencontré  un  acide  identique  avec  ce  der- 
nier dans  divers  sucs  végétaux,'et  l’on  a reconnu  que  cet  acide  est 
le  produit  d'une  fermentation  particulière  delà  glucose, la  fermen- 
tation lactique.  On  a constaté,  en  outre,  que  l'acide  lactique  de  fer- 
mentation n’est  point  identique  avec  celui  qui  existe  dans  les  li- 
quides de  l’économie  et,  en  particulier,  dans  le  liquide  qui  baigne 
les  fibres  musculaires.  Ce  dernier  acide  a reçu  le  nom  d’acidepcra- 
lactiqiœ.  La  nature  de  son  isomérie  avec  l’acide  lactique  a été 
découverte  récemment  par  M.  Wislicenus.  Elle  rentre  dans  les 
cas  d’isomérie  physique  : l’acide  paralactique  est  doué  du  pou- 
voir rotatoire,  et  cette  parliculai'ité  physique  entraîne  des  modifica- 
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lions,  légères  à la  vérité,  dans  les  propriétés  chimiques,  modifi- 
cations que  nous  indi(|uons  plus  loin  en  traitant  des  laclales. 

Indépendamment  des  deux  acides  que  nous  venons  de  mention- 
ner, il  existe  un  acide  qu’on  a d’abord  nommé  éthylénolactique,  et 
qui  résulte  de  l’oxydation  du  propylglycol  normal:  sa  constitution 
est  exprimée  par  la  formule  (p.  588)  : 

ClILOII 

CIF 

CO.OH. 


C’est  l’acide  liydracrylique. 

Le  même  acide  prend  naissance  lorsqu’on  traite  l’acide  ^j-iodo- 
propionique  (page  556)  par  l’eau  et  l’oxyde  d’argent.  Sa  propriété 
caractéristique  est  son  dédoublement  facile  en  eau  et  acide  acry- 
lique : de  là  le  nom  d’acide  hydracrylique.  (Wislicenus.) 

Quant  à son  isomère,  l’acide  lactique  de  fermentation,  il  prend 
naissance  par  l’oxydation  du  propyglycol  ordinaire.  (A.  ^Yurlz.)  Ce  fait 
fixe  sa  constilulion  (p.  588).  Celle-ci  peut  se  déduire  en  outre  d’un 
mode  de  formation  très-intéressant,  qui  a été  observé  par  M.  Stre- 
cker.  Lorsqu’on  abandonne  à lui-même  un  mélange  d’aldéhyde, 
d’acide  cyanhydrique  et  d’acide  chlorhydrique,  il  se  forme  du  chlo- 
rure d’ammonium  et  de  l’acide  lactique. 


CIP 

CIP 

1 

(JlIO 

CAzH  -+-  HCl  + 2IP-0 

AzIPCl  -e  CH. 011 

Aldéhyde. 

Aciilc 

CO.OH 

cyaiihydi  itjue. 

Acide 

• 

lacliiiiie 

L’isomérie  des  acides  lactique  et  hydracrylique  peut  donc  être 
interprétée  à l’aide  des  formules  suivantes,  qui  marquent  une  dif- 
férence dans  le  groupement  des  atomes  : 


r 112. OH 
('ai  2 
(lO.Oll 

Aciilo  (Mliyléiiülnclique 
(IjyLliacrylniiie). 


CH5 
CH. OU 
CO.OH 

Acide  laclique. 


Les  acides  lactiques  sont  monobasiqnes  : ils  renferment  l’un  et 
l’autre  le  groupe  CO. 011  caractéristique  des  acides  organiques  pro- 
lirenient  dit.  Le  troisième  atome  d’oxygène  y est  contenu,  a 1 état 
d’oxbydryle  alcoolique,  soit  dans  le  groupe  primaire  CU^.OII,  soit 
dans  le  groupe  secondaire  CH. OU.  (page  516.) 
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Les  formules  précédentes  fout  voir  que  l’acide  lactique  remplit 
une  fonction  mixte  : il  est  à la  fois  alcool  et  acide.  L’est  le  fait  qui 
domine  son  histoire.  Et  pour  ne  citer  qu’une  seule  particularité 
remarquable,  clans  cet  ordre  d'idées,  nous  ajouterons  que  l’acide 
lactique,  acide,  peut  s’éthéritier  en  réagissant  sur  l’acide  lactique, 
o/coo/,  l’oxhydryle  d’un  groupe  CO.Üll  d’une  première  molécule  d’a- 
cide lactique,  pouvant  former  de  l’eau  avec  l’hydrogène  d’un 
oxhydiyle  alcoolique  d'une  seconde  molécule  d’acide  lactique. 
L’acidè  dilactique  et  l’acide  lactique  aidiydre  ou  lactide  qui  prennent, 
naissance  par  une  déshydratation  plus  ou  moins  complète  de 
deux  molécules  d'acide  lactique,  sont  de  véritables  éthers  dilacti- 
fjues.  Nous  nous  bornerons  à indic{uer  ce  point  de  vue  c{ui  a été 
développé  par  M.  Grimaux. 

Préparation  de  l’acide  laeti<{ne.  — On  abandonne  à une 
température  de  50  à 55“  un  mélange  de  5 kilogrammes  de  glucose, 
dissoute  dans  15  litres  d’eau,  de  4 kilogrammes  de  lait  aigri,  de 
ICO  grammes  de  vieux  fromage  et  de  de  craie  pulvérisée.  Au 
bout  de  huit  jours,  le  tout  s’est  pris  en  une  masse  de  lactatc  de 
chaux.  On  purifie  ce  sel  par  cristallisation,  et  on  le  décompose 
exactement  par  l’acide  sulfurique  étendu.  Après  avoir  séparé  par 
le  filtre  le  sulfate  calcique,  on  salure  la  liqueur  acide  et  bouillante 
par  l’bydrocarbonate  de  zinc,  on  filtre  et  on  laisse  reti  oidir.  Le  lactate 
de  zinc  cristallise.  La  solution  de  ce  sel  étant  décomposée  par  l’hy- 
drogène sulfuré,  il  se  forme  du  sulfure  de  zinc  et  de  l’acide  lactique, 
qui  reste  en  solution.  On  concentre  cette  solution  au  bain-marie. 

Propriétés.  — L’acide  lactique  est  un  liquide  sirupeux,  inco- 
lore, doué  d’une  saveur  acide  IVancbe.  Lorsqu’on  le  chauffe,  il 
commence  à perdre  de  l'eau  à 150“  et  se  convertit  peu  à peu  en 
une  rnasî^e  jaune  amorphe,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’al- 
cool et  dans  l’éther.  Ce  corps  est  l’acide  dilactique  C^ll‘^’0^ 

^C’II'^OLOII  = -i-  \[-0 

Acide  lacliiiue.  Acide  dilactique, 

A 250“  il  SC  dégage  une  petite  quantité  de  gaz  oxyde  de  carbone  et 
carbonique,  et  il  distille  un  produit  qui  se  prend  souvent  en  masse 
par  le  refroidissement.  C’est  la  ladide  ou  aidtijdride  dUaclique,  qui 
dérive  diiecternent  de  l’acide  dilactique. 

_ cc|is(>  -h  Il'-O 

Lactide 


(Y;I|I005 
Aciile  dilactique. 
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On  avait  admis  pour  la  laclicle  la  formule  plus  simple  (7iV*0^. 
M.  L.  Henri  a démontré,  en  déterminant  la  densité  de  vapeur,  que 
la  formule  double  représente  la  véritable  constitution  de  ce  corps. 
M.  Grimaux  était  déjà  arrivé  à cette  conclusion  par  des  considéra- 
tions théoriques. 

La  lactide  se  présente  sous  forme  de  cristaux  incolores.  Elle  se 
dissout  dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  et  possède  la  propriété  de  fixer 
directement  les  éléments  de  l’eau,  pour  reconstituer  l’acide  lac- 
tique, et  aussi  les  éléments  de  l’ammoniaque  pour  former  la 
lactamide  (voir  page  595). 

Acide  paralactique.  — C’est  l’acide  lactique  qu’on  peut  ex- 
traire de  la  viande.  On  l’a  aussi  nommé  sarcolacliijue.  Pour  le  pré- 
parer on  peut  se  servir  de  l’extrait  de  viande  du  commerce.  On 
dissout  cet  extrait  dans  4 parties  d’eau,  et  l’on  précipite  la  solution 
par  8 parties  d’alcool  à 90°. 

On  décante  la  solution  alcoolique,  et  l’on  reprend  le  résidu  inso- 
luble dans  l’alcool  par  deux  parties  d’eau  tiède  pour  précijdter  de 
nouveau  la  solution  par  l’alcool.  On  réunit  les  liqueurs  alcooliques 
et  on  les  distille  au  bain-marie.  Le  résidu  ayant  été  fortement 
acidulé  par  l’acide  sulfurique,  on  l’agite  avec  de  l’éther,  qui  dissout 
l’acide  paralactique  mis  en  liberté.  La  solution  éthérée  abandonne 
cet  acide  qu’on  convertit  en  sel  de  zinc,  lequel  est  décomposé 
par  l’hydrogène  sulfuré,  comme  il  a été  dit,  page  593.  L’acide  pa- 
ralactique est  sirupeux  comme  son  isomère.  11  exerce  le  pouvoir 
rotatoire  vers  la  droite.  (Wislicenus.)  Chauffé,  il  donne  de  la  lac- 
tide, en  se  déshydratant. 

D’après  M.  Wislicenus,  l’extrait  de  viande  renfermerait  un  autre 
acide  paralactique,  isomérique  avec  le  précédent  et  optiquement 
inactif. 

r.actates  et  paralactates.  — L’acide  lactique  est  un  acide  mo- 

If 

nobasique.  Les  lactates  neutres  renferment  C'dl°O^R' ou  (C°I1°0°)-M. 

U 

Le  plus  caractéristique  est  le  laclate  de  zinc  (C°ll°0^)-ZiH-511-0, 
qui  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide  et  qui  se  sépare  de  la  solu- 
tion bouillante  en  aiguilles  ou  en  lamelles  brillantes. 

Le  paralaclale  de  zinc  cristallise  avec  2 molécules  d’eau  et  est 
beaucoup  plus  soluble  que  le  lactate  ordinaire. 

Le  laclüle  de  calcium  (C'4R0°)-Ca-l-5ir-0,  cristallise  en  mamelons 
formés  par  de  petites  aiguilles  groupées  autour  d’un  centre  com- 
mun. Ainsi  que  tous  les  lactates,  il  est  très-soluble  dans  l’eau  et 
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dans  1 alcool.  Son  isomère,  le  paralaclate  de  calcium^  se  dépose  de 
1 eau  bouillante  avec  4 molécules  d’eau  de  cristallisation.  D’après 
M.  Wislicenus,  ce  sel  renfermerait  2(C'dDO")2Ca+9IDO 

Le  laclale  ferreux  (C'"I1^0’)-Fe,  qu’on  prépare  par  double  décom- 
position avec  le  lactate  calcique  et  le  sulfate  ferreux,  se  présente 
sous  forme  de  croûtes  cristallines  verdâtres,  solubles  dans  l’eau.  Il 
est  employé  en  médecine. 

Laciamiile  C-'IDAzO-,  — Lorsqu’on  traite  une  solution  alcoo- 
lique de  lactide  par  l’ammoniaque  et  qu’on  évapoi’e  la  liqueur,  on 
obtient  des  cristaux  solubles  dans  l’eau  et  dans  l'alcool.  C'est  la 
lactamide. 

C^liso»  + 2AzlI-  = 2C5lIUzO-^ 

Lactide.  Lactamide. 

La  potasse  caustique  dédouble  la  lactamide  en  acide  lactique  et 
en  amiuoniaque. 

La  lactamide  représente  du  lactate  d’ammonium  moins  de  l’eau. 

çii"  ' CIF 

cil. on  — ii«o  = cii.oii 

CO.O(Azliq  CO.AzlI- 

Laclate  d’ammonium.  Lactamide. 

ACIDE  IIYDRACRYLIQUE. 

(éthylénolactique) 

cni«03 

Cet  acide  se  forme  par  l’oxydation  du  propylglycol  normal.  Il 
prend  aussi  naissance  lorsqu’on  traite  l’acide  P-iodopropionique  par 
l’eau  et  l’oxyde  d’argent. 

ciw-cii"-co‘di  4-  Agoii(')  = cirLOii-cir--co.oii  + Agi 

Ai:ide  fi-iodo  Acide  hydcacrylique. 

pi'opionique. 

Pour  le  préparer,  on  convertit  le  sel  d’argent  formé  dans  cette 
réaction  en  sel  de  zinc,  et  l’on  décompose  celui-ci  par  l'iiydrogéne 
sulfuré. 

L’acide  bydracrylique  est  sirupeux.  Lorsqu’on  le  chautfe,  il  se 
dédouble  en  acide  acrylique  et  en  eau. 


(')  Au  lieu  de  Ag*0  -i-  lt®0 
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(7>j1605  ^ C'iHO"-  + II-O 

Chauffé  avec  de  Facide  iodhydriqiie,  il  se  coïiverlit  de  nouveau 
en  acide  p-iodopropioiiique.  Son  sel  de  sodium  CMlK)"Na  se  dépose  de 
l’alcool  en  crislaux  fusibles  de  142"  à 145°.  Entre  180°  et  20(1°,  il 
perd  de  l’eau  et  se  convertit  en  partie  en  acrylate  de  sodium. 

U 

L'hydracrijlale  de  zinc  (C'dl'>0")-ZiH-ll-0  est  caractéristique.  Il 
forme  de  gros  cristaux  très-brillants,  solubles  dans  environ  une 
partie  d’eau. 


ACIDE  GLYCÉRIQUE. 
CMF'0‘ 


On  obtient  cet  acide  en  oxydant  la  glycérine  par  Facide  nitri- 
que ou  encore  en  la  traitant  par  le  brome  et  l’eau.  Il  se  forme 
aussi  par  la  décomposition  spontanée  de  la  nitroglycérine. 

Four  le  préparer,  on  introduit  dans  une  éprouvette  à pied 
1 partie  d’acide  nitrique  d’une  densité  de  1,5  et  1 partie  de  glycé- 
rine qu'on  mêle  avec  son  volume  d’eau.  On  prend  soin  de  super- 
poser les  deux  liquides  sans  les  mêler,  et  l’on  abandonne  le  tout 
pendant  5 à 0 jours.  Les  deux  corps  se  mêlent  peu  à peu  et  réa- 
gissent l’un  sur  l’autre.  On  évapore  ensuite  le  liquide  au  bain- 
marie,  on  fait  bouillir  le  résidu  avec  de  l’hydrate  de  plomb  bien 
lavé  et  délayé  dans  Feau,  et  l’on  tiltre  à chaud.  11  se  sépare  par  le 
refroidissement  des  cristaux  de  glycérate  de  plomb  qu’on  purifie. 
La  solution  de  ce  sel,  décomposée  par  l’hydrogène  sulfuré,  fournit 
l’acide  glycérique. 

Proprîciés.  — Cet  acide  se  présente  sous  forme  d’un  sirop  épais, 
légèrement  jaunâtre,  soluble  dans  Feau  et  dans  l’alcool,  à réaction 
acide.  11  est  monobasique.  L’acide  iodhydrique  le  réduit  à chaud 
en  acide  P-iodopropionique  (page  550).  Ses  rapports  avec  la  glycé- 
rine sont  exprimés  par  les  formules  suivantes  : 

CllLOII  CO.OII 

('ai.oii  cii.oii 

('ll^ÛlI  (ÎIILOII 

Glycér.ac.  Aciilf  glycéiiciue. 


.\ux  acides  glycoliquect  lacticpie  se  rattachent  deux  corps  azotés 


r.LYCOCOLLE. 
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importniils,  leglycocolle  et  l’alanine.  Ces  derniers  corps  fonl  partie 
d’nne  série  qui  comprend,  en  outre,  la  leucinc,  matière  azotée 
qui  joue  un  rôle  dans  l’économie  animale. 

Lorsqu’on  dirige  dans  la  solution  de  glycocolle,  d alanine,  de  leu- 
cineun  courant  d’acide  azoteux, il  se  dégage  de  Lazote,  et  ces  corps 
se  convertissent  en  acides  glycolique,  lactique,  leucique.  On  a donc 
les  séries  suivantes: 


Oll^AzO”- 

(idc  glycolique. 

Glycocollc 

pôqGOô 

C“ll'AzO- 

Acide  l:iclique. 

A hume. 

f/di'-O- 

f^ll'^AzO- 

.Acide  leucique. 

Leuciuc. 

GLYCOCOLLE. 

C^il^VzO® 


Ce  corps  se  rattache  à l’acide  glycolique.  Il  a été  découvert  par 
Braconnot,  qui  l’a  obtenu  en  faisant  bouillir  pendant  longtemps  la 
frélatine  avec  de  l’acide  sulfurique  étendu,  saturant  le  liquide  avec 
du  carbonate  de  baryum  et  évaporant  la  solution  filtrée.  De  là  le 
nom  de  sucre  de  (jélaUne  ou  (jhjcocolle. 

M.  Caliours  a obtenu  le  même  corps  en  faisant  réagir  l’ammo- 
niaque sur  l’acide  monochloracétique  (p.  545)  : 


CO. ou 
cir-ci 


2AzII-  = AzlOCl 


CO.OII 

Cll^.Azll^ 


Acide  ciller  :re  Glycocolle. 

monocliloracélique.  d’arnmoiiiuin. 

Le  glycocolle  est  un  corps  solide  qui  cristallise  en  prismes  clino- 
rbombiques,  fusibles  à 170°.  11  possède  unesaveur  sucrée.  11  est  so- 
luble dans  l’eau,  très-peu  soluble  dans  l’alcool,  insoluble  dans  l’é- 
ther. La  solution  possède  unefaible  réaction  acide.  Le  glycocolle  peut 
former,  en  effet,  des  combinaisons  avec  les  bases.  Lorsqu’on  le  fait 
digérer  pendant  quelques  heures  entre  80“  et  104“  avec  de  l’oxyde 
d’argent,  il  dissout  cet  oxyde  pour  former  la  combinaison  C-lL‘AgAzO-. 
D’un  autre  côté,  on  connaît  aussi  des  combinaisons  de  glycocolle 
avec  les  acides.  11  existe  un  azotate  de  glycocolle  ci  istalhsablc. 

Lorsqu’on  dirige  un  courant  d’acide  azoteux  dans  une  solution  de 
glycocolle,  celui-ci.se  convertit  en  acide  glycolique,  en  même  temps 
qu’il  se  dégage  de  l’azote: 
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2CMIsAzO-  + Az-0-  = 2C"IF*05  + IFO  + 2Az‘^ 

Glycocolle.  Acide  slycolique. 


ALANINE. 

CMFAzO* 


M.  Strecker  a fait  la  synthèse  de  l’alanine  en  dirigeant  nn  cou- 
rant de  gaz  chlorhydrique  dans  un  mélange  d'aldéhyde-aminonia- 
qiie  et  d'acide  cyanhydrique. 

C-II^O  + CAzlI  + IPO  f=  C^FAzO" 

Aldéhyde.  Acide  Alanine- 

cyanhydrique. 

On  évapore  le  liquide  brun  qui  résulte  de  celte  réaction.  L’ala- 
nine cristallise  en  aiguilles  dures,  groupées  en  étoiles  ou  en  touffes, 
solubles  dans  l’eau,  très-peu  solubles  dans  l’alcool,  insolubles  dans 
l’éther.  La  solution  aqueuse  est  neuire  Lorsqu’on  y dirige  un  cou- 
rant de  gaz  azoteux,  il  se  dégage  de  l’azote,  et  il  se  forme  de  l’a- 
cide lactique. 

2C"llL\zO-  H-  Az'-^O'^  = 2C'dI60"  ll-'O  + 2Az^ 

Alanine.  .Vcide  lactique. 

Chauffée  avec  précaution,  l’alanine  peut  se  sublimer.  Par  la  dis- 
tillation sèche  ; elle  se  dédouble  en  gaz  carbonique  et  éthylamineâ 
(Limpricht.) 

CMPAzO'^  = CO®  -t-  C®ll'Az 

Alanine.  Eihylainine. 

L’alanine  est  isomérique  avec  la  lactamideet  avec  nn  acide  amidé 
que  l’on  obtient  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur  l’acide  (3-iodo- 
propionique  (page  550).  Les  formules  suivantes  rendent  compte  de 


ces  isoméries. 

CIP 

CIP.Azll- 

ClI- 

CII.OII 

ClI- 

ClI.AzI] 

èo.Azir- 

CO.OII 

CO.  OH 

Laclamidc. 

Acide 

p-aniido-proiiioniquc. 

Alanine. 

L' acide  ^j-amido-propioniqiie,  qui  se  forme  dans  la  réaction  que 
l’on  vient  d’indiquer,  cristallise  en  prismes  clinorhombiques , 
incolores,  transparents.  11  est  Irés-soluble  dans  l’eau,  peu  soluble 
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dans  l’alcool.  Chauffé  avec  précaution  à 170“,  il  se  sublime  en 
partie  sous  forme  d’aiguilles. 


LEUCINE. 

cqi'^AzO- 

Ce  corps  a été  découvert  par  Proust,  en  1818,  dans  le  vieux  fi'o- 
mage.  11  paraît  identique  avec  une  substance  retirée  du  gras  de  ca- 
davre et  nommée  par  ¥ ouvcvoy  aposépédine.  C’est  un  produit  de  la 
putréfaction  des  matières  animales.  11  se  forme  aussi  lorsqu’on 
fait  bouillir  la  corne,  les  tissus  gélatineux,  les  matières  albumi- 
noïdes, avec  de  l’acide  sulfurique  étendu,  ou  qu’on  les  fond  avec  de 
la  potasse  causlique.  Dans  ces  réactions,  il  se  forme  en  même  temps 
de  la  tyrosine  et  quelquefois  du  glycocolle. 

La  leucine  existe  toute  formée  dans  l’économie.  On  l’a  rencontrée 
dans  le  tissu  du  foie,  de  la  rate,  des  poumons,  du  pancréas,  des 
glandes  salivaires,  etc.  M.  Limpricbt  l’a  formée  artificiellement  à 
l’aide  d’un  procédé  analogue  à celui  qui  a servi  à M.  Strecker  pour 
la  synthèse  de  l'alanine  (p.  598). 

Préparation.  — Le  meilleur  procédé  de  préparation  de  la  leu- 
cine, consiste  à faire  bouillir  pendant  vingt-quatre  heures  2 parties 
de  rognures  de  corne  avec  un  mélange  de  5 parties  d’acide  sulfu- 
rique et  de  13  parties  d’eau,  en  ayant  soin  de  remplacer  l’eau  au 
fur  et  à mesure  qu’elle  ' s’évapore.  On  neutralise  avec  un  lait  de 
chaux.  On  sépare  le  sulfate  calcique  par  le  filtre  et  l'on  précipite 
par  l’acide  oxalique  une  petite  quantité  de  chaux  qui  est  entrée  en 
dissolution.  La  solution  liltiée,  abandonnée  à elle-même,  laisse  dé- 
poser d’abord  de  la  tyrosine.  La  leucine  reste  dans  l’eau  mère,  d’où 
elle  se  dépose  en  cristaux.  On  la  fait  cristalliser  finalement  dans 
l’alcool  laible. 

Propriétés.  — La  leuciiie  cristallise  en  lamelles  blanches.  Elle 
se  dissout  dans  27  parties  d’eau  froide  et  plus  abondamment  dans 
l’eau  bouillanle.  Elle  est  insoluble  dans  l’élher.  Elle  fond  à 17Û“.  A 
une  température  plus  élevée,  elle  se  décompsse  en  gaz  carbonique 
et  amylamine. 

CTl'^VzO"  CO-  H-  C/^II'-Az 

Leucine.  Amylamine. 

Lorsqu’on  dirige  dans  une  solution  de  leucine  un  courant  d’acide 
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azoteux,  elle  se  convertit  en  un  homologue  de  l’acide  lactique,  V acide 
leiicique.  (Strecker.) 

2Ccjl'-AzO-  -4-  Az-0'^  = 9CC1I1205  + ii“\)  + 

Aciilc  leiiciiju 

ACIDE  OXALIQUE. 

actuel  et  modes  de  formation.  — Cet  acide  impor- 
tant se  rencontre  dans  un  grand  nombre  de  végétaux.  AA'iegleb 
et  Scbeele  l’ont  relii'é  du  sel  d’oseille,  qui  est  un  oxalale  acide  de 
potassium. 

Le  procédé  de  Scbeele  est  demeuré  classique.  11  consiste  à pré- 
cipiter la  sobilion  du  sel  d’oseille  par  l’acétate  de  plomb  et  à dé- 
composer le  précipité  d’oxalate  de  plomb  par  riiydrogène  suHuré. 
Le  grand  cbimisle  suédois  a démontré  l’identité  de  l’acide  ainsi 
formé  avec  celui  que  Bergman  avait  obtenu  antérieurement  en 
traitant  le  sucre  par  l’acide  azotique. 

On  rencontre  l’acide  oxalique  dans  l’économie  animale.  Les  mines 
laissent  souvent  déposer  de  petits  cristaux  d’oxalale  de  calcium. 
Ce  sel  se  dépose  quelquefois  dans  la  vessie  et  foiane  alors  des  cal- 
culs béi  issés  d’aspérités,  et  qui  sont  connus  sous  le  nom  de  calcid 
mnravx. 

L’acide  oxalique  prend  naissance  lorsqu’on  traite  une  foule  de 
matières  organiques  par  l’acide  azotique  ou  par  la  potasse  fon- 
dante. 

Le  cyanogène  donne  de  l’acide  oxalique  en  se  décomposant  au 
contact  de  Beau  (p,  408). 

Nous  avons  déjà  fait  connaître  les  relations  qui  existent  entre 
l’acide  oxalique  et  le  glycol  (p  574). 

M.  Drecbsel  a fait  récemment  une  belle  synlbêse  de  l’acide  oxa- 
lique. En  faisant  passer  du  gaz  carboniijue  sur  du  sodium  dissé- 
miné dans  du  sable  quartzeux  très-sec  etebauffé  à 550“,  ilaobtenu 
de  l’oxalate  de  sodium. 

2CO-  -I-  Na-  = C--0L\a* 

de  sodimn. 


l*réparatioii.  — On  obtient  l’acide  oxalique  dans  les  arts  par 


ACIDE  OXALIQUE. 


Cül 


deux  procédés.  L’im  consiste  à oxyder  par  l’acide  azotique  des  mé- 
lasses de  qualité  inférieure.  L’opération  donne  lieu  à un  grand  dé- 
gagement de  vapeurs  nitreuses  et  de  gaz  carbonique.  Elle  se  fait 
dans  des  cliaudières  de  plomb  qui  ne  sont  point  attaquées,  en  pré- 
sence d’un  grand  excès  de  matière  organique  o.xydable. 

Un  autre  procédé  consiste  à faire  réagir  à une  température  élevée 
la  potasse  sur  la  sciure  de  bois. 

On  reprend  la  masse  par  l’eau  qui  en  extrait  de  l’oxalate  de  po- 
tassium. On  traitecettc  solution  par  un  laitde  chaux;  il  se  précipite 
de  l’oxalate  de  calcium,  et  la  potasse  est  régénérée.  Le  précipité 
d’oxalate  de  calcium  est  décomposé  par  l’acide  sulfurique  : il  se 
forme  du  sulfate  calcique  presque  insoluble  et  l'acide  oxalique  se 
dissout  dans  l'eau.  La  solution,  convenablement  évaporée,  le  laisse 
déposer  en  cristaux.  Quant  à la  potasse  qui  reste  en  solution  dans 
l’eau,  elle  est  évaporée  et  sert  à de  nouvelles  opérations- 
propriétés.  — L’acide  oxalique  se  dépose  du  sein  de  sa  solution 
aqueuse  en  gros  prismes  transparents,  qui  renferment  2 molécules 
d’eau  de  cristallisation.  Exposés  à l’air,  ces  cristaux  s’effleurissent. 
Ils  perdent  complètement  leur  eau  à ll!0“  ou  dans  le  vide  sec.  Une 
partie  d’acide  oxalique  se  dissout  dans  15,5  parties  d’eau  à 10°. 
Cet  acide  est  aussi  très-soluble  dans  l’alcool. 

11  fond  à 98“  dans  son  eau  de  cristallisation.  A 132°  il  commence 
à dégager  des  gaz,  et  entre  155“  et  1G0“,  il  se  dédouble  en  eau,  gaz 
carbonique,  oxyde  de  carbone  et  acide  formique. 


En  même  temps,  une  portion  de  l’acide  sec  échappe  à la  décom- 
position et  se  sublime. 

Chauffé  avec  de  l’acide  sulfurique,  l’acide  oxalique  se  dédouble 
en  eau,  oxyde  di  caibone  et  gaz  carbonique,  selon  l’équation 
indiquée  plus  haut. 

Certains  chlorures  soni  réduits  par  l’éhullition  avec  une  solution 
d’acide  oxalique  : il  se  foi  me  de  l’acide  chlorhydrique  et  il  se 
dégage  du  gaz  carbonique.  Le  chlorure  d’or  laisse  déposer,  dans  ces 
circonstances,  de  l’or  métallique;  le  chlorure  mercurique  est 
ramené  à l’état  de  chlorure  mercureux. 

L’acide  oxalique  est  un  poison  violent.  Lorsqu’il  est  ingéré  cà  la 


==  CO-^  + CIl-0- 

Acide  formique. 

C0‘-^  + CO  + IVO 


WURTZ. 
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dose  de  8,  12  et  20  grammes,  il  produit  des  accidents  toxiques 
qui  peuvent  être  mortels.  Il  agit  sur  le  cœur,  dont  il  ralentit  les 
mouvements,  et  sur  les  centres  nerveux,  dont  il  déprime  rapide- 
ment les  fonctions. 

Expérience.  i°  Dans  une  solution  de  chlorure  de  calcium  je  verse 
une  solution  d’acide  oxalique  ou  mieux  d’oxalate  d’ammoniaque  : 
il  se  forme  un  précipité  blanc  d’oxalate  de  calcium. 

Ce  précipité  se  forme  même  dans  des  liqueurs  très-étendues. 

2“  Je  chauffe  dans  un  tube  bouché  une  petite  quantité  d’oxalate 
d’argent.  Ce  sel  se  décompose  subitement  avec  une  sorte  d’explo- 
sion, en  laissant  une  poudre  grise  qui  estin'ojetée  avec  violence  et 
qui  est  de  l’argent  métallique. 

C^O^Ag’^  = 2CO--^  -I-  Ag2 

Oxalate  d’argent. 

Ces  réactions  caractérisent  l’acide  oxalique. 

Oxalates.  — L’acide  oxalique  est  bibasique  : ses  2 atomes 
d’hydrogène  peuvent  être  remplacés  par  2 atomes  d’un  métal  uni- 
valent ou  par  un  atome  d'un  métal  bivalent.  On  connaît  des  oxa- 
lates  acides  et  des  oxalates  neutres. 

Oxalate  acide  de  potassium  C“0'‘KII  -h  IPO.  — Ce  sel  con- 
stitue, en  grande  partie,  le  sel  d'oseille  du  commerce.  On  le  retire 
du  suc  de  diverses  espèces  de  Rumex  et  d’Oxalis,  suc  qu’on  clarifie 
au  moyen  de  l’argile  et  qu’on  évapore  ensuite  jusqu’à  cristallisa- 
tion. 

11  est  peu  soluble  dans  l’eau. 

Expérience.  \°  Dans  une  solution  d’oxalate  neutre  de  potassium, 
je  verse  une  solution  concentrée  d’acide  oxalique  et  j’agite  : il  se 
précipite  de  l’oxalate  acide  de  potassium  (oxalate  monopotassique). 

2"  Dans  une  solution  de  sel  d’oseille,  je  verse  une  solution  con- 
centrée d’acide  oxalique  et  j’agite  : il  se  forme  uu  précipité  blanc 
cristallin,  qu’on  nomme  quadroxnlate  de  potassium  et  qui  est  une 
combinaison  d’acide  oxalique  et  d’oxalate  monopolassique. 

Elle  renferme  CHl-0^  -h  C-llKO^  + 211-0. 

Oxalate  de  potassium  iiciitrc  C-OHx-  -f-  IPO.  — Ou  obtient 
ce  sel  en  neuti’alisant  une  solution  de  sel  d’oseille  par  le  carbonate 
de  potassium  et  en  évaporant.  11  forme  des  prismes  clinorhom- 
biques,  irês-solubles  daiîs  l’eau. 

Oxalate  d’ammonium  C-0^  (AzlP)^  +IP0.  — Ce  sel,  fréquein- 


OXÂMIDE. 


C03 


ment  employé  comme  réactif,  se  forme  lorsqu’on  neutralise  l’acide 
oxalique  par  l’ammoniaque.  La  solution  évaporée  laisse  déposer 
des  cristaux  incolores  qui  appartiennent  au  lype  du  prisme  ortho- 
rhombique.  Il  existe  un  oxalate  acide  d’ammonium  C'^0'‘II(Azll^). 

Oxalale  d'éthyle  o«  éther  oxalique  C-0‘^(C"1I^)-.  — On  pré- 
pare cet  éther  en  distillant  un  mélange  de  1 partie  de  sel  d’oseille, 
1 partie  d’alcool  et  2 parties  d’acide  sulfurique  concentré.  On 
ajoute  de  l'eau  au  liquide  distillé,  on  sépare  la  couche  oléagi- 
neuse qui  s’est  déposée,  et,  après  l’avoir  lavée  avec  une  solution 
d’un  carbonate  alcalin,  on  la  distille  en  rejetant  ce  qui  passe  au- 
dessous  de  180“.  ^ 

L’éther  oxalique  est  un  liquide  incolore,  plus  dense  que  l’eau, 
doué  d’une  odeur  aromatique.  Il  bout  à 18G“. 


OXA^IIDE. 

C-02(Azll2)- 


Expérience.  Qu’on  ajoute  une  solution  d’ammoniaque  à de  l’éther 
oxalique,  celui-ci  se  prendra  immédiatement  en  une  masse  blanche 
formée  par'une  poudre  cristalline. 

Ce  dernier  corps  est  Yoxamicle. 


G-O*/ 


O.CMI» 


Oxalate  d'éUiyle. 


2AzIF  = C-0*/ 


AzII" 


\Azll2 
Oxamide. 


2(C^tP.OII) 

Alcool. 


L’oxamide  se  forme  aussi  par  la  distillation  sèche  de  l’oxalate 
neutre  d’ammonium. 


^ \O.AzlU  — ^ ^ \AzlI- 


Oxaiate  d’aminoiiiuin. 


Oxamide. 


2IFO 


Cette  dernière  réaction,  étudiée  en  1850  par  M.  Dumas,  a donné 
lieu  à la  découverte  des  ainides. 

L’oxamide  est  une  poudre  blanche  cristalline,  très- peu  soluble 
dans  l’eau  froide,  insoluble  dans  l’alcool,  un  peu  soluble  dans  l’eau 
bouillante,  d’où  elle  dépose  par  le  refroidissement.  Comme  toutes 
les  amides,  elle  est  décomposée  par  la  potasse  bouillante,  qui  en 
dégage  de  l’ammoniaque,  en  même  temps  qu’il  se  forme  de  l’oxa- 
late  alcalin. 
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Acide  oxamiqtic.  — Ce  corps  se  forme  lorsqu’on  chauffe 
l’oxalaie  acide  d’ammonium  enlre  220”  et  258”.  (Balard.) 

pi'nj/O  AzH‘ 
xoil 

Oxable 

acide  d’ammonium. 


C-0® 


\OII 
Acide 
oxamique. 


IPO 


C’est  une  poudre  grenue,  jaunâtre,  que  l’eau  bouillante  convertit 
de  nouveauen  oxalate  acide  d’ammonium  par  fixationde  Imolédule 
d’eau. 

Les  formules  suivantes  expriment  clairement  les  relations  qui 
existent  entre  l’acide  oxalique,  l’acide  oxamique  et  l’oxamide: 


rïna/OH 

^ ^ \01I 
Acide  oxali(|ue. 


\01I 


Acide  oxamique. 


ACIDE  SUCCINIQUE. 
CUIC0‘ 


/AzlO 

^■^■\Az112 


Oxamide. 


Cet  acide,  qu’on  a obtenu  d’abord  par  la  distillation  du  succin, 
est  un  des  produits  de  l’oxydation,  par  l’acide  azotique,  des  acides 
gras  complexes,  tels  que  les  acides  stéarique  et  palmitique.  Il  se 
forme  aussi  par  la  fermentation  du  malale  de  calcium,  par  la  ré- 
duction des  acides  malique  et  tartrique  sous  l’inlluence  d’un  excès 
d’acide  iodhydrique. 

M.  Maxwell  Simpson  l’a  formé  par  synthèse  en  décomposant  par 
la  potasse  le  dicyanure  d’éthylène. 


CII^-GAz 

ClI‘^-CAz 

llicyamire 

cTétliylciic. 


4IPO 


ClP-CO.OIl 

CI1--C0.01I 

.\cide 

succiiiiiiue. 


2AzIF  . 


On  voit  que  dans  cette  réaction,  l’azote  des  deux  groupes  cya- 
nogène s’unit  à IP  et  est  remplacé  par  O-II  =:IPO-  — IP.  L’acide 
succinique  renferme  donc  deux  groupes  CO-II  unis  à de  rétliylène  : 
il  est  bibasique  (p.  404). 

Préparation.  — - On  prépare  l’acide  succinique  soit  en  sou- 
mettant le  succin,  ou  ambre  jaune,  à la  distillation  sèche  et  }mri- 
fiant  le  produit  solide  de  cette  distillation,  soit  en  exposant  du 
malale  de  calcium,  mêlé  d’une  petite  quantité  de  fromage  blanc, 
pendant  quelque  temps,  à une  température  de  50“  ou  40“.  Par  suite 
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ACIDE  SUCCINIQUE. 

cl  une  réduction  due  à une  sorte  de  fermentation,  le  malate  se 
convertit  alors  en  succinate.  Le  succinate  de  calcium,  décomposé 
par  1 acide  sulfuricpie  étendu,  donne  du  sullate  de  calcium  qu’on 
sépare  par  le  lîllre  et  une  solution  d'acide  succinique,  qui  cristallise 
après  concentration. 

Propriétés.  — L’acide  succinique  forme  de  grands  cristaux 
incolores,  inaltérables  à 1 air,  fusibles  à 180®.  A 235°,  il  entre  en 
ébullition  et  se  dédouble  en  anhydride  succinique  el  en  eau. 

CMieO^  C^IDO"  + 11-0 

Acide  Aiiliydriile 

succinique.  sucLinique. 


Assez  soluble  dans  l’eau,  il  se  dissout  moins  facilement  dans 
l’alcool  et  à peine  dans  l’étber. 

Soumis  à la  distillation  sèche,  il  perd  une  molécule  d’eau  et  se 
convertit  en  anhydride  succinique  qui  forme  une  masse 

cristalline  blanche.  Par  l’action  du  perchlorure  de  phosphore  ce 
dernier  corps  se  convertit  en  chlorure  de  succinyle  C^lLÛ-CfL 


CII--CO^ 

(!ii2-co^ 


O + PhCl^ 


Anhydi'ide  siicciiiique. 


rhOCP 


ClI-COCl 

àp-coci 

Ciiloriire  de 
succinyle. 


En  chauffant  l’acide  succinique  humide,  en  vase  clos,  avec  du 
brome,  M.  Kekulé  a obtenu  les  acides  monohromo-succinique  et 
dihromo-succinique. 

L’acide  monobromo-succinique  se  convertit  en  acide  malique 
lorsqu’on  le  traite  par  l’eau  et  l’oxyde  d’argent. 


c U I^KCOUI 


Acide  monolu’omo- 
succinique. 


AgOll 


C^Il^(011)<^g!{J  + AgBr 
Acide  malique. 


L’acide  dibromo-succinique  se  convertit  en  acide  tartrique  lors- 
qu’on le  traite  par  l’eau  et  l’oxyde  d’argent. 


+ Ag^O  H-  11^0 

Acide 

dibromosuccinique. 


Cqr-(01I)*<^0;[{  + 2AgBr 
Acide  tartrique. 


Ces  réactions,  tjui  ont  été  découvertes  par  M.  Kekulé,  éta- 
blissent des  relations  étroites  entre  les  acides  succinique,  malique, 
tartrique. 
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C*11®0*  acide  succinique.] 

C*H®0®  acide  nialique. 
acide  larlrique. 

Les  formules  suivantes  expriment  la  constitution  de  ces  acides  : 


cn^-co.oii 

CIP-CO.OII 


acide  succinique. 


Cn(OH)  -CO.OII 

(*;iF-CO.OII  «eide  manque. 


C1I(0I1)-C0.01I 

C!R0H)-C0.01I 


acide  tartrique. 


L’acide  malique  est  l’acide  oxysuccinique,  l’acide  tartrique  est 
l’acide  dioxysuccinique.  Sous  l’influence  des  agents  réducteurs,  ces 
acides  peuvent  être  convertis  en  acide  succinique.  Qu’on  les  chauffe 
l’un  ou  l'autre  avec  un  grand  excès  d’acide  iodhydrique,  il  se  forme 
de  l’eau,  il  se  dépose  de  l’iode  et  la  liqueur  renferme  alors  de  l’acide 
succinique.  (Sclimitt  et  Dessaignes.) 


ACIDE  MALIQUE. 

CU1«03 


Cet  acide,  qu’on  rencontre  dans  une  foule  de  végétaux,  a été 
retiré  par  Scheele  du  suc  de  pomme.  On  le  prépare  ordinairement 
avec  les  baies  de  sorbier,  récoltées  avant  leur  complète  maturité. 
On  les  exprime  fortement,  on  porte  le  suc  à rébullilion,  on  le  filtre 
et  on  le  neutralise  par  un  lait  de  chaux,  à la  lempéraure  de  l’ébulli- 
tion. Il  se  dépose  du  malale  de  calcium.  On  convertit  ce  sel  enmalate 
acide  en  le  dissolvant  dans  l’eau  bouillante  acidulée  d'acide  azo- 
tique. Le  malate  acide  de  calcium  peut  être  purifié  facilement  par 
cristallisation.  On  le  convertit  en  malate  de  plomb,  par  double  dé- 
composition, au  moyen  de  l’acétate  de  plomb,  et  l’on  décompose  par 
l’hydrogène  sulfuré  le  sel  de  plomb  délayé  dans  f eau  pure.  On  filtre 
ell’on  évapore  la  solution  d’acide  malique.  (Liebig.) 

Propriétés.  — L’acide  malique  se  présente  Sous  forme  de 
petites  aiguilles  groupées  en  mamelons.  Exposés  à l’air,  ces 
cristaux  tombent  en  déliiiuescence. 

La  solution  aqueuse  d'acide  malique  offre  une  saveur  acide 
franche.  Lorsqu’on  la  conserve  pendant  longtemps,  elle  se  remplit 
de  moisissures.  Elle  dévie  à gauche  le  plan  de  polarisation.  Cepen- 


ASPARGINE  ET  ACIDE  ASPAIITIUEE. 
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dant,  on  connaît  aussi  un  acide  malique  inaclif,  c’est-à-dire  un 
acide  qui  n’est  point  doué  du  pouvoir  rotatoire.  (Pasteur.) 

La  solution  d’acide  malique  ne  trouble  Peau  de  chaux  et  l’eau 
de  baryte  ni  à froid,’ ni  à l’ébullition. 

Lorsqu’on  le  chauffe,  l’acide  malique  commence  à perdre  de 
l’eau  vers  150°,  et  se  convertit  entre  150°  et  200°  en  deux  acides 
isomériques  l'un  avec  l’autre,  et  qu’on  désigne  sous  les  noms 
d’acides  maléique  et  fumariquc. 

C4II60S  — + m 

Acide  Acides  maléifjue 

malique.  et  fumanque. 

Sous  l’influence  de  la  potasse  l'acide  malique  se  dédouble  vers 
150°  en  acide  oxalique  et  en  acide  acétique. 

CMiGOs  IPO  = C-Il-O^  + + 11^ 

Acide  _ Acide  Acide 

malique.  ' oxalique.  acétique. 


ASPARAGINE  ET  ACIDE  ASPARTIQUE. 

Les  acides  succinique  et  malique  présentant  des  rapports  de  com- 
position simples  et  remarquables  avec  deux  corps  azotés  qui  sont 
connus  depuis  très-longtemps,  savoir  : l’asparagine  et  l’acide 
aspartique. 

Ce  dernier  corps  est  l’acide  amidosuccinique  et  est  à cet  acide 
succinique  ce  que  le  glycocolle  (acide  amido-acétique)  est  à l’acide 
acétique. 

D’un  autre  côté  il  présente  avec  l’acide  malique  les  mêmes  rap- 
ports que  le  glycocolle  avec  l’acide  glycolique. 


CIP 

io.oii 

Acide 

acétique. 

CII--C0.01I 

CIP-CO.OII 

Acide 

succinique- 


CIP(OII) 

CO.OII 
. Acide 
glycolique. 


CU-.AzlI' 

CO.OII 

Glycocol’e 

(ac.  amidoacélique). 


CII(0II)-C0.01I 

GIP-CO.OII 


CII(AzH-)-C0.0II 

CIP-CO.OII 


Acide  Acide  aspartique 

malique.  (Ac.  amidosuccinique). 


Quant  à l’asparagine  elle  est  la  monamide  aspartique  ou  amido- 
succinique. Elle  est  isoinérhiue  avec  la  diamide  de  l’acide  malique. 
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r,ii(Âziro-co.Azii2  cii.oif-co.Azii- 

'cil-CO.OII  ■ CII2-C0.AzIl" 

Asparagine.  Malamide. 

Asparagine  CMMz-0^.  — Ce  corps  existe  tout  formé  dans 
les  asperges,  dans  le  salsifis  noir,  dans  les  racines  de  guimauve 
et  de  bois  de  réglisse,  dans  les  bourgeons  des  céréales,  dans  les 
pois,  les  vesces,  les  haricots  avant  la  floraison.  Pour  la  retirer  de 
ces  produits  végétaux,  on  les  exprime  à l’état  frais,  on  clarifie 
le  jus  et  on  le  concentre.  L’asparagine  se  dépose  en  cristaux  in- 
colores. Elle  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide  et  dans  l'alcool,  plus 
soluble  dans  l’eau  chaude.  Elle  forme  des  combinaisons  avec  les  bases 
et  avec  les  acides.  Soumise  à l’ébullition  avec  ces  agents,  elle  perd 
de  l’ammoniaque  et  se  convertit  en  acide  aspartique. 

C^‘llsAz‘^0-  -4-  IP^O  = AzlP  4-  C^ll'AzO^ 

Asparagine.  Acide  aspartique. 

Acide  aspartique  C'^lPAzOC  Cristaux  rhombiques,  peu  solubles 
dans  l’eau  froide,  plus  solubles  dans  l’eau  chaude.  Comme  le  gly- 
cocolle  l’acide  aspartique  peut  former  des  combinaisons  avec  les 
bases  et  les  acides. 

ACIDE  TARTRIQUE. 
cui«û« 

Cet  acide  important  a été  découvert  par  Scheele  dans  le  tartre 
qui  se  dépose  dans  les  tonneaux  où  l’on  conserve  le  vin.  On  le  relire 
du  tartre  purifié  qu’on  nomme  crème  de  iartre  et  qui  constitue  le 
tartrate  acide  de  potassium. 

Préparation.  — On  (lissout  ce  scl  dans  l’eau  bouillante  et 
l’on  y ajoute  de  la  craie  jusqu’à  cessation  de  reffervcscence  due 
au  dégagement  du  gaz  carbonique.  11  se  forme  du  tartrate  de 
calcium  insoluble,  et  il  reste  en  solution  du  tartrate  de  potassium 
neutre.  On  recueille  le  tartrate  de  calcium  sur  un  filtre,  et  l’on 
précipite  la  liqueur  filtrée  par  le  chlorure  de  calcium.  On  obtient 
ainsi  une  nouvelle  portion  de  tartrate  de  calcium  insoluble  qu’ou 
réunit,  après  lavage,  à la  première.  On  délaye  ensuite  ce  sid  dans 
l'eau,  et  on  le  décompose  exactement  par  l’acide  sulfurique  étendu. 
Il  se  forme  du  sulfate  de  calcium  qu'on  sépare  par  le  filtre.  La 
liqueur  filtrée,  convenablement  évaporée  et  abandoniiée  dans  un 
endroit  chaud,  laisse  déposer  l’acide  lartrique  en  cristaux. 


ACIDE  TARTRIQUE.  003 

Proprictés.  — L’acide  tartriqiie  cristallise  en  gros  prismes  cli- 
norliombiques.  Ces  cristaux  présentent  souvent  des  Ricettes  liéinié- 
driques  Ils  sont  inaltérables  a l’air.  Ils  se  dissolvent  dans  environ 
la  moitié  de  leur  poids  d eau  Iroide  et  plus  abondamment  encore 
dans  1 eau  bouillante.  Ils  se  dissolvent  aussi  dans  l'alcool,  mais  non 
dans  l'étber. 

La  solution  aqueuse  de  l’acide  tartrique  dévie  a droite  le  plan  de 
polarisa  lion.  Elle  précipite  en  blanc  l’eau  de  cbaux  et  l’eau  de 
baryte;  mais  un  excès  d’acide  redissout  les  précipités. 

Expérience.  J ajoute  a une  solution  de  sulbite  de  cuivre  un  excès 
d acide  tartrique,  puis  je  sursature  la  liqueur  par  la  potasse  causti- 
que. 11  ne  se  précipite  point  d’bydrale  de  cuivre,  mais  la  liqueur, 
qui  demeure  transparente,  prend  une  belle  teinte  bleu  foncé  : c’est 
ce  qu  on  nomme  la  liqueur  cnpro-potassicpie. 

Le  même,  du  cblorure  ferrique  additionné  d’acide  tartrique 
n’est  pas  précipité  par  un  excès  de  potasse  caustique. 

Lorsqu  on  tund  l’acide  tartrique  avec  de  d’bydrale  de  potassium, 
il  se  dédouble  en  acide  acétique  et  en  acide  oxalique. 


Acide  larlrifjiie.  Acide  acétique. 


H-  C^-^II^O^ 
•Veide  oxalique. 


Action  de  fti  chaleur  sur  l’acide  tartrique.  — 1“  L’acide 
tartrique  fond  entre  170“  et  180“.  Lorsque  raction  delà  cbaleur 
n’est  pas  prolongée,  il  se  convertit  en  un  acide  isomérique,  qu’on'a 
nommé  mélatar trique. 

2°  Lorsqu’on  le  maintient  pendant  quelque  temps  en  fusion,  il 
perd  de  l’eau  et  se  convertit  en  acide  dilartricpie. 

2CMW  = Csil'oO'i  + ir-^0 

Acide  tartrique.  Acide  ditartrique. 

5“  Lorsqu’on  cbauffe  brusquement  cà  feu  nu,  pendant  quatre  ou 
cinq  minutes,  l")  à 20  grammes  d’acide  tartrique,  il  se  boursoufle 
et  l’on  obtient  une  masse  spongieuse,  jaunâtre,  déliquescente,  qui 
constitue  ce  qu’on  nomme  l'acide  tartrique  anhydre. 

i'MW  = f>IF‘Os  + lI-iQ 

Acide  taririque.  Anhydride 
tartriijiie. 

Cbaliffé  pendant  quelque  temps  cà  150“  dans  une  étuve  à buile, 
l’aiibydride  tartrique  devient  insoluble  dans  l’eau. 
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4°  Lorsqu’on  soumet  l’acide lartrique  à la  distillation,  en  le  chaut 
tant  graduellement  dans  une  cornue  jusqu’à  300“,  il  se  convertit  en 
deux  acides  pyrogénés,  Y injruvique  et  l’acide  ptjrolarlrique. 

CMIGOG  =r  C-II^05  + CO-  4-  11-0 

Acide  tnFirique.  Acide  pyruvique. 

2CniGOc  — C^llî^O^  4-  5CO^  4-  211^0 

Acide  larlrique.  Acide  pyrotarlrique. 

On  voit  que  ces  acides,  engendrés  par  l’action  de  la  chaleur  sur 
un  acide  organique  complexe,  ne  dilTèrent  de  celui-ci  que  par  les 
éléments  de  l’eau  et  de  l'acide  carbonique.  Telle  est  la  loi  des  acides 
pyrogénés  établie  par  Pelouze. 

Lorsqu'on  chauffe  l’acide  tartrique  avec  de  l’eau,  à 170",  dans 
des  tubes  scellés,  il  éprouve  une  modification  remarquable:  il  se 
transforme  en  acide  parai artrique  (page  012)  et  en  un  acide  tartri- 
que qu’on  nomme  inactif,  parce  qu’il  est  sans  action  sur  la  lu- 
mière polarisée,  et  qu’il  ne  peut  pas  être  dédoublé,  comme  l’acide 
paralartrique,  en  acide  droit  et  en  acide  gauche.  (JungHeisch.) 

Action  de  l’acide  azotique  sur  l’aeide  tartrique.  — 
L’acide  azotique  très-concentré  convertit  l’acide  tartrique  en  acide 
nitrotar trique  C'‘lF(Az0-)^0®.  (Dessaignes.)  Ce  corps  peut  être  obtenu 
en  cristaux;  mais  il  est  peu  stable.  Sa  solution  aqueuse  se  décom- 
pose entre  40"  et  50",  avec  une  vive  efferve.scence  de  gaz  carbonique 
et  avec  formation  d’acide  oxalique.  Lorsque  la  décomposition  a lieu 
au-dessous  de  56"  il  se  forme  un  acide  particulier,  crislallisable,  que 
M.  Dessaignes  a nommé  tartronique.  La  composition  de  cet  acide 
est  représentée  par  la  formule  CMl'‘0^=C^ll-0"(011)-. 

TARTRATES. 

L’acide  tartrique  est  bibasique  ; il  renferme  2 atomes  d’hydrogène 
capables  d’être  remplacés  par  une  quantité  équivalente  de  métal. 
On  connaît  des  tartrates  neutres  et  des  tartrales  acides. 

C'IDO«  j [[  j CM1*0«  j J}! 

Acide  lai  li'itnae.  ïarlratcs  acides.  Tartrates  neutres. 

On  nomme  émétiques  des  tartrales  neutres  dans  lesquels  1 atome 
de  métal  est  remj)lacé  par  un  groupe  oxygéné  monoatomique,  tels 
que  l’anlimonyle  (SbO)'',  le  ferryle  (FeO)',  le  boryle  (DoO)'. 


TARTRATES. 


011 


CMHQo  j ['f 

Taiirale 

monopotassique. 


CM1*0« 


K 

(SbO)' 


Tai'trate 

sliliico-polassiqiie 

(èniélique). 


K 

(FeO)' 


Tartrate 

l'errico-polassique. 


( !'b„0’) 

Tarlratel 

borico-polassiqiie. 


Tartrate  acide  de  potassium  ou  crème  de  tartreC^IF‘0^,KlI. 

—On  prépare  ce  sel  avec  le  tartre  brut  des  tonne;iux,  en  soumettant 
ce  produit  cà  plusieurs  crislallisalions  dans  l’eau  bouillante.  11  cris- 
tallise en  prismes  orthorhombi((ues,  très-peu  solubles  dans  l’eau. 

Expérience.  J’a.joule  une  solution  concentrée  d’acide  larlrique  à 
une  solution  satinée  de  chlorure  de  potassium;  il  se  forme  par 
l’agitation  un  précipité  de  tartrate  monopolassique. 

Tartrate  neutre  de  potassium  C''‘1F0®K‘^.  — On  prépare  ce 
sel  en  neutralisant  par  le  carbonate  de  potassium  une  solution 
bouillante  de  ciéme  de  tartre.  La  solution  évaporée  et  refroidie 
laisse  déposer  des  prismes  clinorhombiques,  très-solubles  dans  l’eau. 

Tartrate  double  de  potassium  et  de  sodium. 


CRI‘0«  j -f-  4IP0 

Ce  sel,  qui  a joui  d’une  grande  vogue  en  médecine,  a été’  décou- 
vert, en  1672,  par  Seignelte,  pharmacien  de  la  Rochelle.  De  Là  le 
nom  de  sel  de  Seicjneile.  Pour  le  préparer,  on  neutralise  une  solu- 
tion bouillante  de  crème  de  tartre  par  le  carbonate  de  sodium,  et 
l’on  évapore.  Par  le  refroidissement,  le  tartrate  double  se  dépose  en 
beaux  et  volumineux  cristaux,  qui  sont  des  prismes  orthorhoin- 
biques  à huit  pans. 

TARTR.ATE  DOUBLE  D’.ANTIMO^'YLE  ET  DE  POTASSIUM  OU  ÉMÉTIQUE. 

CMDÛo  j 


On  prépare  ce  sel  en  faisant  bouillir  de  la  crème  de  tartre  avec 
de  l’eau  et  de  l’oxyde  d'antimoine,  qui  se  di.<sout  abondamment 
dans  la  liqueur.  Celle-ci  laisse  déposer,  après  tiltration  et  refroidis- 
sement, des  cristaux  qu’on  purilie  par  une  seconde  cristallisation. 

L’émétique  cristallise  en  octaèdres  à base  rhombe.  Ces  cristaux, 
qui  renferment  une  molécule  d'eau  de  cristallisation,  pour  2 molé- 
cules de  sel,  s’eflleurissent  à l’air  sec. 

Leur  saveur  est  styptique  et  nauséabonde.  Ils  se  dissolvent  dans 
14,5  parties  d'eau  froide  et  dans  environ  deux  fois  leur  poids  d’eau 
bouillante.  Ils  sont  insolubles  dans  l’alcool. 
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Lorsqu’on  cliauffe  l’éméliqne  à 200°,  il  perd  les  élômenls  de  Ecau 
et  se  conveiiil  en  un  tartrale  double  d’anliinoine  et  de  polassiuin, 
dans  lequel  ranlinioine  liivalent  remplace  5 atomes  d’iiydrogène 
de  l’acide  lartriqne. 

/// 

C'^IF*(Sb0)'K06  = C^II-SblIKOc  -f  II'^O 

Tarlrnte  doultle  Tartrate  double 

d ’anlimonyle  d antimoine 

eide  potassium.  et  de  potassium. 

Chauffé  au  rouge  dans  un  petit  creuset  couvert,  l’émétique  laisse 
un  alliage  de  potassium  et  d’antimoine,  disséminé  dans  un  excès 
de  charbon.  Lorsqu’on  expose  cette  masse  à l’air  humide,  elle  prend 
feu  subitement  et  détone  en  lançant  des  étincelles. 

Voici  les  caractères  de  la  solution  d’émétique. 

L’hydrogène  sulfuré  y forme  un  précipité  orangé  de  sulfure  d’an- 
timoine. 

Quelques  gouttes  d’acide  chlorhydrique  y font  naître  un  préci- 
pité blanc  d’oxychlorure  d’antimoine  qui  disparaît  dans  un  excès 
d’acide. 

La  potasse  y forme  un  précipité  blanc  d’oxyde  d’antimoine,  qui 
se  dissout  dans  un  excès  d’alcali. 

Une  lame  d’étain  plongée  dans  une  solution  d’émétique  en  pré- 
cipite de  l’antimoine  sous  forme  d’un  dépôt  noir. 

L’émétique  est  un  médicament  très-employé.  A haute  dose,  c’est 
un  poison  redoutable. 

Tartrate  fcrrîco-potassîqiie.  — Ce  sel  se  prépare  GU  dissol- 
vant l'hyilrate  ferrique  dans  la  crème  de  tartre  et  évaporant  la  so- 
lution. lise  présente  sous  forme  d’écailles  brunes,  amorphes,  très- 
solubles  dans  l’eau.  Il  forme  la  base  d’une  préparation  pharmaceu- 
tique très-usitée,  connue  sous  le  nom  de  houles  de  Nonnj. 

Tartrate  horîeo-potassîque.  — 11  se  forme  lorsqu’on  dissout 
l’acide  borique  dans  une  solution  bouillante  de  crème  de  tartre. 
C’est  un  sel  amorphe,  très-soluble  dans  l’eau. 

ACIDE  DARATAUTrdQUE. 

C8111Î0'-  -h  21120 

Cet  acide,  qui  est  isomérique  avec  l’acide  tartrique,  existe  dans 
certains  tartres.  II  a été  découvert,  en  1822,  parM.  Keslner  et  étu- 
dié par  Berzelius  et  par  M.  Pasteur. 
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ACIDE  CITRIQUE. 

Il  cristallise  en  prismes  dissymétriques  transparents,  qui  s’effleu- 
'issent  à l’air,  en  perdant  leur  eau  de  cristallisation.  Il  se  dissout 
dans  parties  d’eau  à 15°.  La  solution  ne  dévie  point  le  plan  de 
polarisation.  M.  Pasteur  est  parvenu  à le  dédoubler  en  deux  autres 
acides,  qui  sont  doués  run  et  l’autre  du  pouvoir  rotatoire,  mais  qui 
l’excercent  en  sens  inverse.  L’un,  qui  dévie  le  plan  de  polarisation 
à droite,  est  l’acide  taririque  droit.  C’est  l’acide  tartrique  ordinaire. 
L’autre,  qui  dévie  le  plan  de  polarisation  à gauche,  est  l’acide  larlri‘ 
que  (jauche.  Ces  deu\  acides,  qui  sontisomériques  ruu  avec  l’autre, 
repi4duisent  l’acide  paratartrique  lorsqu’on  les  mélange  en  quan- 
tités équivalentes.  Chose  remarquable,  ce  mélange  de  leurs  solutions 
donne  lieu  à un  dégagement  de  chaleur.  (Pasteur.) 

La  solution  d’acide  paratartrique  précipite  les  solutions  de  sul- 
fate, d’azotate  et  de  chlorure  de  calcium,  caractère  que  ne  présente 
point  l’acide  tartrique. 

Indépendamment  des  acides  tartrique  droit,  tartrique  gauche, 
paratartrique,  il  existe  un  quatrième  isomère,  qui  est  l’acide  tar- 
trique inactif . Celui-ci  n exerce  aucune  action  sur  la  lumière  pola 
risée  et  ne  peut  être  dédoublé  en  deux  acides  actifs.  (Pasteur  ) 

M Jungfleisch  a montré  qu’on  peut  produire  cà  volonté  ces  di- 
verses modifications  par  l’action  d’une  température  de  170“  en- 
viron sur  la  solution  d’acide  tartrique  ordinaire  (page  610). 

ACIDE  CITRIQUE. 

C4I80’ 

Cet  acide,  découvert  par  Scheele  en  1784,  est  assez  répandu  dans 
lerèmie  végétal.  On  le  rencontre  dans  les  citrons,  les  oranges,  les 
limons,  les  groseilles,  les  framboises,  les  cerises,  etc. 

Pour  le  préparer,  on  emploie  avec  avantage  le  jus  de  citron.  On 
l’abandonne  à lui-même  jusqu’à  ce  qu’il  commence  à fermenter, 
on  le  filtre  ensuite  et  on  le  sature  à chaud  par  la  craie.  Après  avoir 
lavé  à l’eau  bouillante  le  précipité  de  citrate  calcique,  on  le  décom- 
pose par  un  léger  excès  d’acide  sulfurique  étendu.  La  liqueur  sé- 
parée du  sulfate  de  calcium  donne,  après  concentration,  des  cris- 
taux d’acide  citrique.  _ 1 -J  , 

Cet  acide  forme  de  gros  cristaux  dérives  d un  prisme  rhomboidal 

droit.  Il  se  dissout  dans  les  3/4  de  son  poids  d’eau  froide  et  dans 
la  moitié  de  sou  poids  d’eau  bouillante. 


MÜRTZ. 
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Lorsqu’on  le  chaufle,  il  fond.  A 175“,  il  dégage  de  l’eau  et  se 
converlit  eu  un  acide  pyrogéné  qui  est  identique  avec  l’acide  aconi- 
iiqiie  qu’on  peut  extraire  de  l’aconit. 

C611S07  = CC1160G  + IP^O 

Acide  citrique.  Acide  aconilique. 

Lorsqu’on  augmente  la  chaleur,  il  se  dégage,  indépendamment 
de  quelques  produits  accessoires,  du  gaz  carbonique,  et  l’on  voit 
apparaître  dans  le  col  de  la  cornue  des  stries  huileuses  qui  secon- 
crèlent  en  une  masse  cristalline.  Ce  produit  est  un  acide  qu’on  dé- 
signe sous  le  nom  d'i laconique.  Une  portion  du  produit  distillé  de- 
meure liquide,  c’est  l’anhydride  d’un  troisième  acide  pyrogéné, 
isomérique  avec  le  précédent  et  qu’on  désigne  sous  le  nom  de 
citraconiqiie. 

C61I60C  = cqico^  -4-  co- 

A(  ide  Acides  itacoiiique 

aconilique.  et  cilraconique. 

C-IICO^  = C-IUO“  H-  lUO 

Acide  Auliydiide 

cilraconique.  cilraconique. 

La  potasse  fondante  convertit  l’acide  citrique  en  acide  oxalique 
et  en  acide  acétique. 

CGIlsO^  -+-  lUO  = C-1U04  + sc-qpo- 

Acide  citrique.  Acide  oxalique.  Acide  acéli(iue. 

La  solution  d’acide  citrique  présente  une  forte  réaction  acide  et 
une  saveur  acide  franche.  Elle  ne  précipite  pas  l'eau  de  chaux  à 
froid,  mais  la  liqueur  se  trouble  par  l’ébullition. 

L’acide  citrique  est  un  acide  tribasique. 

On  emploie  en  médecine  le  citrate  de  magnésium  qui  est  soluble. 
C’est  un  purgatif  dont  la  saveur  est  sucrée.  On  emploie  aussi  le 
citrate  ferrique. 

ACIDE  URIQUE. 

t}e  corps  se  rattache  aux  acides  organiques  complexes  que  nous 
venons  d’étudier.  Parmi  les  nombreux  produits  qui  en  dérivent  par 

oxydation  nous  signalerons  l’acide  oxalique  G-0^<^q|[  et  un  acide 


ACIDE  URIQUE. 
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C''Ov^j{  qu’on  a nommé  mésoxalique.  L’acide'  urique  lui-même 

parait  se  rattacher,  d’après  M.  Baeyer,  cà  un  des  produits  de  la 
transformation  de  l’acide  tartrique,  l’acide  tartronique  (p.  610). 

L’acide  urique  a été  découvert  par  Scheele.  Ses  nombreuses 
métamorphoses  ont  été  étudiées  dans  un  travail  demeuré  classique 
par  MM.  Liebig  et  Wœhler  et  plus  récemment  par  M.  Baeyer  et  par 
d’autres  chimistes. 

Préparation.  — On  peut  retirer  l’acide  urique  des  excréments 
de  serpents,  du  guano  ou  de  certains  calculs  urinaires  qui  en  sont 
presque  entièrement  formés. 

On  fait  bouillir  ces  matières,  réduites  en  poudre  fine,  avec  du 
carbonate  de  potassium  et  de  la  chaux,  et  l’on  filtre.  On  mélange  la 
solution  colorée  d’urate  potassique  avec  une  solution  de  sel  ammo- 
niac qui  y produit  un  précipité  blanc  d’urate  d’ammonium.  Ce  sel, 
bien  lavé,  laisse  de  facide  urique  lorsqu’on  le  traite  par  l’acide 
chlorhydrique. 

Pour  retirer  l’acide  urique  du  guano,  il  convient  de  faire  bouillir 
ce  produit  avec  une  solution  de  borax  dans  l’eau  (1  partie  de  borax, 
120  P d’eau).  On  filtre  la  solution  bouillante  et  après  le  refroidisse- 
ment, on  la  précipite  par  l’acide  chlorhydrique. 

Propriété-s.  — L’acide  urique  pur  forme  une  poudre  blanche  lé- 
gère, qui  présente  sous  le  iniscroscope  un  aspect  cristallin.  Lorsqu’il 
se  sépare  lentement  de  solutions  étendues,  ilforme  quelquefois  des 
cristaux  plus  volumineux  qui  renferment  2 molécules  d’eau  de 
cristallisalion.il  se  dépose  souventde  l’urine  sous  forme  de  petites 
tables  rhomboïdales,  colorées  en  jaune  brunâtre. 

L acide  uiique  est  insoluble  dans  1 alcool  et  dans  l’éther.  Il  exi^'e 
pour  se  dissoudre  lo,000  parties  d eau  froide  et  1,800  parties  d’eau 
bouillante.  Il  se  dissout  dans  les  alcalis  de  maniéré  a former  des 
uratesneutresqui  renferment  2 atomes  de  métal  alcalin.  C’est  donc 
un  acide  bibasique.  Lorsqu’on  dirige  dans  la  solution  d’un  urate 
neutre  un  courant  de  gaz  carbonique,  il  se  précipite  un  urate  acide 
peu  soluble. 

L’acide  chlorhydrique  forme,  dans  la  solution  concentrée  d’un 
urate,  un  précipité  blanc,  épais,  gélatineux,  d’acide  urique. 

Lorsqu’on  chauffe  l’acide  urique  avec  un  excès  d’acide  iodhy- 
drique  de  ICO  à 170”,  il  absorbe  de  l’eau  et  se  dédouble  en  glyco- 
colle,  gaz  carbonique  et  ammoniaque.  (Strecker.) 
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CMF*Az'*0-  4-  5IPO  = CMPAzO^  + 5CO"  + 3AzlF 

Acide  urique.  Glycocolle. 

Expérience.  J’introduis  une  petite  quantité  d’acide  urique  dans 
unecapsule  de  porcelaine,  j’y  ajoute  de  l’acide  azotique  et  je  chauffe 
doucement.  L’acide  urique  se  dissout  avec  dégagement  de  vapeurs 
rouges,  et  la  solution,  évaporée  à une  douce  chaleur,  laisse  un 
résidu  rouge  qui  se  colore  en  pourpre  par  l’action  d'une  goutte 
d’ammoniaque.  ^ - 

Cette  expérience  est  caractéristique  pour  l’acide  urique  et  permet 
de  déceler  les  plus  petites  traces  de  cet  acide. 

Le  corps  pourpre  est  ce  qu’on  nomme  la  murexide. 

MÉTAMORPHOSES  DE  L’ACIDE  URIQUE. 

Alloxane  CMP-Az-O*.  — Ce  corps  est  un  des  produits  d’oxydation 
de  l’acide  urique  par  l’acide  azotique  : il  prend  naissance  en  même 
temps  que  l’urée. 

C5ii4Az^^0-  + H-0  + O = Oll’Az^O^  + ClKAz^ü 

Acide  urique.  “ Alloxane.  Urée. 

Pour  le  préparer,  on  introduit  cet  acide,  par  petites  portions, 
dans  de  l’acide  azotique  d’une  densité  de  1 ,4  à 1,42,  aussi  longtemps 
qu’il  s’y  dissout  avec  dégagement  de  vapeurs  ronges.  L’alloxane  se 
sépare  rmalement  en  une  bouillie  de  cristaux  déliés.  Au  bout  de 
24  heures,  on  les  fait  égoutter  et  on  les  dissout  dans  l’eau  à 60® 
ou  65".  Par  le  refroidissement  l’alloxane  se  sépare  sous  forme  de 
volumineux  cristaux  renfermant  4 molécules  d’eau  de  cristallisa- 
tion. Ces  cristaux  s’eflleurissent  à l’air  sec. 

Lorsqu’elle  se  dépose  du  sein  d’une  solution  qhaude,  l’alloxane 
cristallise  en  octaèdres  rhomboïdaux  qui  ne  renferment  qu’une 
seule  molécule  d’eau.  ’ 

Elle  est  très-soluble  dans  l’eau.  Sa  solution  est  acide. 

Par  l’action  des  alcalis,  de  l’eaiule baryte,  par  e.xemple,  l’alloxane 
se  convertit  en  acide  alloxatiique  qui  résulte  de  la  fixation  d’une 
molécule  d’eau  sur  l’alloxane. 

CHl-Az-O^  + IPO  =:  CMI*Az'\)s 

Allo.xane.  Acide  alloxaiiique. 

Les  alloxanates  se  dédoublent  par  l’ébullition  en  mésoxalales 
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et  en  urée.  Ainsi,  lorsqu'on  ajoute  une  solution  d’acide  alloxanique 
(ou  même  d’alloxane)  à une  solution  bouillante  d’acétate  de  plomb, 

it 

il  se  forme  un  précipité  de  mésoxalate  de  plomb  G^O^Pb. 

CHFAz-03  + Il-O  C-OsiP  + ClPAz-0 

Acide  alloxanique.  Acide  mésoxaliqne.  Urée. 

L’acide  mésoxalique  C^O^(Oll)-  = CO.Oll-GO-CO.Oll  est  un  acide 
bibasique.  D’après  M.  Baeyer,  son  radical  diatomique,  le  mésoxalyle 
existe  dans  l’alloxane  elle-même,  qui  serait  l’urée  mésoxalique, 
c’est-à-dire  de  Purée  dont  2 atomes  d’hydrogène  sont  remplacés 
par  le  radical  diatomique  (C^O^)". 


(CO)" 

n- 

11^ 


Az* 


Urée. 


(CO)" 

(C’O^)"  } Az* 
11*  ) 

Mésoxalylurée 

(alloxane). 


Acide  parabanique  C^ll-Az-O^.  — Ce  corps  se  forme  par  l’ac- 
tion d’un  excès  d’acide  azotique  sur  l’alloxane,  qui  perd  dans  celte 
oxydation,  les  éléments  du  gaz  carbonique. 


C^IPAz^O^  + O = CO"  -P  C'^lPAz^O" 

Alloxane.  Acide  parabanique. 

L'acide  parabanique  forme  des  prismes  minces,  transparents, 
très-solubles  dans  Peau.  Par  Pébullition  avec  les  acides  il  se  dé- 
double en  acide  oxalique  et  en  urée.  M.  Baeyer  l’envisage  comme 
Poxalylurée. 


(CO")  ) 

(C*0*)"  } Az* 

II*  ) 

Acide  parabanique 
(oxalyluréej. 

Lorsqu’on  chauffe  l’acide  parabanique  avec  de  l’ammoniaque  il  se 
forme  de  Voxahirate  d'ammoniaque,  qui  se  sépare  en  aiguilles  fines. 

L’acide  parabanique  se  convertit,  dans  ces  conditions,  en  acide 
oxalurique,  en  absorbant  les  éléments  de  Peau. 

C'dr^Az"0-  -f  IPO  = C'^lF‘Az"04 

Acide  parabanique.  Acide  oxalurique. 

On  voit  que  l’acide  oxalurique  est  à l’acide  parabanique  ce  que 
l’acide  alloxanique  est  à Palloxane. 
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Alloxantine  C^ll^C'Vz’O'^.  — Ce  corps  est  un  produit  de  réduc- 
tion de  l’alloxane.  Lorsqu’on  dirige  un  courant  de  gaz  liydrogènc 
sulfuré  dans  une  solution  froide  d’alloxane,  il  se  sépare  du  soufre 
et  il  se  forme  bientôt  un  précipité  cristallin  d’alloxantine. 

2C^IPAz"0^  -f-  IPS  ==  CsiPAz^O^  -t-  IbO  -f  S 

Alloxane.  Alloxanline. 

L’alloxantine  se  forme  aussi  directement,  en  même  temps  que 
l’alloxane,  par  l’action  de  l’acide  azotique  faible  sur  l’acide  urique. 
Elle  cristallise  en  petits  prismes  incolores  renfermant  5 molécules 
d’eau  de  cristallisation.  Elle  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide 

Par  l’action  de  l’acide  azotique  elle  se  convertit  en  alloxane.  Les 
agents  réducteurs  la  transforment  en  acide  dialurique. 

Acide  dialurique.  — C'^IPAz'O^.  — Ce  corps  prend  naissance 
par  l’action  prolongée  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  une  solution 
chaude  d’alloxane  ou  d’alloxantine. 


C^IPAz^O^  -I-  IL^S  = C^IPAz^0^‘  + S 

Alloxane.  Acide  dialurique. 


Il  se  forme  aussi  par  l’action  de  l’amalgame  de  sodium  sur  ces 
solutions. 

Il  cristallise  en  longues  aiguilles  assez  solubles  dans  l’eau.  Ces 
cristaux  se  colorent  en  rouge  à l’air  et  se  convertissent  peu  à peu 
en  alloxantine. 

Lorsqu’on  ajoute  une  solution  d’alloxane  à une  solution  d’acide 
dialurique,  il  se  forme  de  l’alloxantine. 

CHPAz^O^  + C^Il-Az"-0^  = CsiPAz^O^  + IFO 

Acide  dialurique.  Alloxane.  Alloxanline. 


M.  Baeyer  envisage  l’acide  dialurique  comme  la  tartronylurée 
c’est-à-dire  comme  de  l’urée  dans  laquelle  2 atomes  d’hydrogène 
sont  remplacés  par  le  radical  bibasique  de  l’acide  tarlronique 
GMI-0"^(011)-  = CO.OII-C(ÜIlf-CO.OII. 


(CO)’' 

11- 

11- 


Urée. 


(CO)"  1 

(CMr-OD"  -Vz- 
11-  ] 

Acide  dialurique. 
(tartronylurée). 


Acide  piirpiirique  et  mnrexide.  — Scheelc  avait  déjà  ob- 
servé la  murexide  que  Prout  a étudiée  et  désignée  sous  le  nom  de 
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purpurale  d'ammoniaque.  Ce  corps  est,  en  effet,  le  sel  ammoniacal 
d’un  acide  azoté  C^lPAz^O®,  auquel  il  convient  de  conserverie  nom 
d’acide  purpurique.  (Beilstein.) 

La  murexide  prend  naissance  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur 
l’alloxantine  sèche  chauffée  à 100°,  ou  encore  lorsqu’on  ajoute  de 
l’ammoniaque  ou  du  carbonate  d’ammoniaque  à unesolution  chaude 
d’alloxantine  ou  d’alloxane. 

C^lHAz^O'^  4-  2AzIP  ~ CsiP(AzII^)Az^O®  4-  II-O 

Alloxantine.  Murexide 

(purpurate  d’ammonium). 

La  murexide  cristallise  en  prismes  quadrangulaires  ou  en  tables', 
vertes  par  réflexion,  rouges  par  transmission.  Ces  cristaux,  qui 
renferment  une  molécule  d’eau,  présentent  les  reflets  métalliques 
magnifiques  que  montrent  les  ailes  des  cantharides.  Ils  se  dissol- 
vent dans  l’eau  avec  une  riche  couleur  pourpre. 

Allantoïne  C’‘IlHz''0^. — Ce  corps  a été  découvert  en  1800,  par 
Vauquelin  et  Buniva,  dans  le  liquide  allantoïque  de  la  vache,  c’est- 
à-dire  dans  l'urine'du  fœtus.  Il  se  rencontre  aussi  dans  l’urine  des- 

ti 

jeunes  veaux.  MM.  Liebig  et  Wœhler  l’ont  obtenu  en  1836^  en  oxy- 
dant l’acide  urique  par  le  bioxyde  de  plomb.  M.  Gorup-Besanez  en 
a observé  la  formation  dans  l’action  de  l’ozone  sur  l’acide  urique. 

M.  Grimaux  a fait  récemment  la  synthèse  de  l’allantoïne-  en. 
chauffant  pendant  huit  à dix  heures,  1 partie  d’acide  glyoxylicjue 
avec  deux  parties  d’urée. 

C-ll-0°  4-  2C1F‘Az20  = CMIcAz^O"  4-  211-^0 

Ac.  glyoxylique.  Urée.  Allantoïne. 

D’après  cette  synthèse  remarquable  l’allantoïne  apparaît  comme 
dérivée  de  deux  molécules  d’urée  : c’est  la  diuréide  de  l’acide 
glyoxylique. 

Pour  préparer  l’allantoïne,  on  fait  bouillir  l’acide  urique  avec  de 
l’eau  et  l’on  ajoute  du  peroxyde  de  plomb,  par  petites  portions, 
aussi  longtemps  que  cet  oxyde  se  transforme  en  une  poudre  blanche 
qui  est  du  carbonate  de  plomb.  La  liqueur  filtrée  et  débarrassée  de 
plomb  par  l’hydrogène  sulfuré,  donne  des  cristaux  d’allanloïne  par 
l’évaporation. 

CsiKVz^Qs  4-  II-O  + O = CM16Az'‘0°  4-  CO- 

Aciclc  urique.  Allanloïne. 
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L’allanloïiie  cristallise  en  prismes  incolores  et  brillants.  Elle  se' 
dissout  dans  50  parties  d'eau  bouillante  et  dans  100  parties  d’eau 
froide.  Elle  se  dissout  dans  l'alcool,  mais  elle  est  insoluble  dans 
l’éther.  Elle  forme  des  combinaisons  cristallisables  avec  quelques 
oxydes  métalliques. 


Nous  ne  poursuivrons  pas  plus  loin  l’étude  des  nombreuses  mé- 
tamorphoses de  l’acide  urique.  Cette  étude  a jeté  le  plus  grand  jour 
sur  la  constitution  de  cet  acide.  M.  Baeyer  l’envisage  comme  un 
dérivé  de  la  diamide  tartronique,  c’est-à-dire  de  ladiamide  corres- 
pondant à l'acide  tartronique  (p.  610). 

fsiians  S OU  tsttsaô  ( AzII.CAz 

^ R ^ ( ÜII  ^ R R i Azll"  c U U I ^\2lI.CAz 

Acide  lartronique.  Diamide  lartronique.  Dicyananiide  lartronique 

(acide  urique). 

ALCOOLS  D’ATOMICITÉ  SUPÉRIEURE 

On  connaît  avec  certitude  un  alcool  tétratomique.  C’est  l'éry- 
thrite,  dont  M.  de  Luynes  a reconnu  la  véritable  nature  (page  465). 

La  glucose,  que  M.  Berthelot  a envisagée  comme  un  alcool  hexa- 
lomique,  paraît  remplir  une  fonction  mixte  : il  est  à la  fois  aldéhyde 
et  alcool  pentatomique  (page  020). 

La  substance  la  mieux  caractérisée  comme  alcool  hexatomique 
(p.  405)  est  la  mannite,  matière  sucrée  cristallisable,  qu’on  a retirée 
de  la  manne.  La  glucose  se  rattache  à la  mannite,  dont  elle  ne 
diffère  que  par  2 atomes  d’iiydrogène.  La  constitution  de  la  man- 
nite peut  être  exprimée  par  la  formule  suivante  : 

VI 

CGRUOG  — C<51I8(0II)C 

II  résulte  des  expériences  de  M.  Linnemann  que  diverses  ma- 
tières sucrées,  possédant  la  composition  C^P-Û®,  fixent  directement 
II-,  sous  rinlluence  de  l’amalgame  de  sodium  et  de  l’eau  et  se  con- 
vertissent en  mannite.  Ce  dernier  corps  est  caractérisé  comme 
alcool  hexatomique  par  la  propriété  qu’il  possède  de  former  des 
combinaisons  neutres  avec  0 molécules  d’un  acide  monobasique, 
tel  que  l’acide  acétique.  En  d’autres  termes,  ce  corps  renferme 
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6 groupes  oxhydryle,  ou  encore  6 atomes  d’hydrogène  capables 
d’être  remplacés  par  G radicaux  d’acide  monobasique. 

ÉRYTIIRITE. 

Ciiiiooi  = CUIO(OH)* 

Ce  beau  corps  a été  découvert  en  1849  par  M.  Stenliouse  qui  l’a 
signalé  parmi  les  produits  de  dédoublement  de  l’acide  érylhrique  ou 
érythrine,  substance  contenue  dans  certains  lichens.  En  1852 
M.  Lamy  a retiré  d’une  algue,  le  Profococa<si'2f/ÿrtm,  une  substance 
qu’il  a d’abord  nommée  phycite  et  dont  il  a reconnu  l'identité  avec 
l’érythrile. 

Préparation.  — Pour  préparer  l’érythrite,  M.  de  Luynes  retire 
d’abord  l’érythrine  d’un  lichen,  le  Rocella  Montacjnei,  et  la  décom- 
pose, encore  humide,  par  la  chaux  éteinte,  en  vase  clos  à la  tem- 
pérature de  150“.  Dans  ces  conditions  l’érythrine  se  dédouble  en 
acide  carbonique  qui  reste  uni  à la  chaux,  enorcineeten  érylhrite 
qu’on  sépare  par  cristallisation.  Porcine  se  déposant  la  première. 
On  purifie  l’érythrite  en  Pépuisant  par  l’éther,  qui  lui  enlève  un 
reste  d’orcine. 

Propriétés.  — L’érylhrite  cristallise  en  prismes  droits  à base 
carrée.  Ces  cristaux  sont  durs,  laiblement  sucrés,  très-solubles 
dans  Peau,  solubles  dans  l’alcool  absolu  bouillant,  insolubles  dans 
l’éther.  Ils  fondent  à 150°. 

L’érythrite  peut  s’unir  aux  acides  pour  former  des  corps  neutres 
analogues  aux  éthers.  (Berthelot.) 

Lorsqu’on  la  chauffe  avec  une  solution  cencentrée  d’acide  iodhy- 
drique  elle  se  réduit  en  iodure  de  butyle  secondaire  (page  518). 
(De  Luynes.) 

C41P004  + 7111  — C^IPI  + 41PO  5P-^ 

Erylhrite.  Iodure  de 

butyle  secon- 
daire. 


MANNITE. 


Ce  corps,  découvert  par  Prout  en  180G,  se  rencontre  dans  un 
grand  nombre  de  végétaux.  11  constitue  la  partie  la  plus  abondante 
de  la  manne,  substance  qui  découle,  par  incision  ou  naturellement, 

55. 


C22 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

de  plusieurs  espèces  de  frênes.  Pour  le  préparer,  on  dissout  la 
manne  dans  l’eau  distillée,  dans  laquelle  on  a battu  préalablement 
un  blanc  d’œuf.  On  fait  bouillir  pendant  quelques  minutes,  puis 
on  passe  à travers  une  chausse  de  lame  et  on  laisse  refroidir.  La  li- 
queur se  prend  en  une  masse  de  cristaux,  qu’on  purifie  par  une 
nouvelle  dissolution  dans  l’eau,  avec  addition  de  charbon  animal. 

La  mannite  forme  de  gros  prismes  orthorhombiques.  Elle  pos- 
sède une  saveur  légèrement  sucrée.  Elle  est  soluble  dans  l’eau  et 
dans  l’alcool. 

Lorsqu’on  la  chauffe  avec  une  solution  concentrée  d’acide 
îodhydrique,  elle  subit  une  réduction  très-remarquable,  en  se 
transformant  en  un  iodure  d’hexyle  secondaire. 

C6H1406  Miii  + 6ILO  + 51- 

Jlannite  (l-iodiire  d’hexyle 

secondaire. 

M.  Berthelet  a décrit  une  mannite  liexastéarique,  qui  renferme 
CcHs(CisH-30^)6. 

Mais  par  l’action  d’un  grand  nombre  d’acides  sur  la  mannite,  on 
obtient  des  combinaisons  qui  ne  sont  pas,  à proprement  parler,  des 
éthers  de  la  mannite,  mais  bien  ceux  d’un  anhydride  de  ce  corps, 
auquel  M.  Berthelet  a donné  le  nom  de  rnannilane. 

C6II1406  _ w^o  — CGIl>'-03 

Mannite.  Mannitane. 


La  mannitane  est  isomérique  avec  deux  matières  sucrées,  savoir: 
la  quercite  ou  sucre  de  glands,  qui  a été  découvert  par  Braconnot 
dans  les  glands  et  la  pmile  que  M.  Berthelet  a extraite  de  la  résine 
du  pin  de  Californie. 

La  didcile  C^IP^O®  qui  a été  retirée  de  la  manne  de  Madagascar 
existe  dans  un  certain  nombre  de  végétaux  tels  que  le  Melampgrum 
nemorosurn,  la  Scrophularia  nodosa,  le  Rinanlhiis  Crista  Galli, 
VEvomjmus  européens.  Elle  forme  de  gros  cristaux  clinorhombiques. 
Elle  est  moins  soluble  dans  l’eau  que  la  mannite  et  peu  soluble 
dans  l’alcool.  Elle  fond  à 188°, 5.  Elle  se  dissout  dans  les  hydracides 
avec  dégagement  de  chaleur.  Comme  son  isomère,  la  mannite,  elle 
se  réduit  par  l’action  de  l’acide  iodhydrique  en  un  iodure  d’hexyle 
secondaire.  (G.  Bouchardat.) 
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sorbite  que  M.  J.  BoussingaiiU  a extraite  récemment 

du  jus  de  sorbier  fermenté  est  un  autre  isomère  de  la  mannite. 


MATIÈRES  SUCRÉES  ET  AMYLACÉES 

Parmi  les  substances  les  plus  répandues  dans  le  règne  végétal, 
il  faut  compter  les  différentes  espèces  de  sucres,  l’amidon,  les 
gommes,  la  matière  des  jeunes  cellules  végétales  ou  cellulose. 

Ces  composés  renferment  du  carbone,  de  l’hydrogène  et  de 
l’oxygène,  dans  des  proportions  telles,  que  l’oxygène  suffit  exacte- 
ment pour  former  de  l’eau  avec  l’iiydrogène.  Leur  composition  est 
donc  exprimée  par  la  formule  générale  C“(11'0)“.  Si  tout  l'hydro- 
gène et  tout  l’oxygène  étaient  retirés  sous  forme  d’eau,  ilue  res- 
terait que  du  charbon.  De  là  le  nom  dliijdrates  de  carbone  qu'au  a 
quelquefois  donné  à tous  ces  corps. 

Ils  renferment  les  uns  G,  les  autres  12  atomes  de  carbone  et  l’on 
peut  les  rapportera  5 types  différents,  qui  sont  la  glucose,  la  sac- 
charose et  l’amidon. 

La  glucose  ou  sucre  de  raisin  renferme  C®lD-0°. 

La  saccharose  ou  sucre  de  canne  renferme  C‘-ir^-0'C 

Parmi  les  sucres  importants  qui  se  rangent  dans  ce  type,  nous 
citerons  la  lactose  ou  sucre  de  lait. 

L’amidon  ou  matière  amylacée,  possède  une  composition  expri- 
mée par  la  formule  nC^H'oO^  Ses  isomères  les  plus  importants  sont 
la  dextrine,  l’inuline,  les  gommes  et  la  cellulose. 

Tous  ces  corps  exercent  le  pouvoir  rolaloire,  soit  à droite,  soit  à- 
gauche. 

Ils  peuvent  former  des  combinaisons  neutres  avec  plusieurs  mo- 
lécules d’acide,  ce  qui  les  caractérise  comme  alcools  polyatomiques. 
(Berthelot.) 

GLUCOSE. 

L coil‘^0® 

Ce  corps  important,  qui  forme  la  partie  solide  et  cristallisable- 
du  miel,  existe  dans  un  grand  nombre  de  fruits  desséchés,  à la* 
surface  desquels  il  forme  des  efflorescenses  blanches  bien  connues. 

On  le  rencontre  aussi  dans  l’urine  des  diabétiques. 
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On  peut  le  former  artificiellement  en  faisant  réagir  l’acide  sul- 
furique étendu  sur  l’amidon  (Kirchlioff),  ou  sur  la  cellulose.  (Bra- 
connot.) 

Préparation.  — Dans  les  arts  on  prépare  la  glucose  par  le  pro- 
cédé suivant  : 

On  introduit  dans  une  grande  cuve  en  bois  0000  litres  d’eau  et 
42  kilogrammes  d’acide  sulfurique.  On  fait  arrriver  dans  ce 
liquide  des  jets  de  vapeur  d’eau  surchauffée  et  lorsqu’il  est  en  pleine 
ébullition,  on  y fait  couler  peu  à peu  2000  kilogrammes  de  fécule 
délayée  dans  2000  litres  d’eau  tiède.  Au  bout  de  50  à 40  minutes, 
la  saccharification  est  complète.  On  sature  alors  l’acide  sulfurique 
au  moyen  de  la  craie  pulvérisée.  On  sépare  le  sulfate  de  calcium 
insoluble  et,  après  avoir  concentré  le  liquide  dans  des  chaudières 
chauffées  à la  vapeur,  jusqu’à  ce  qu’il  marque  40  ou  41°  Baumé, 
on  l’abandonne  à la  cristallisation,  11  se  prend  en  une  masse 
d’un  blanc  jaunâtre,  opaque,  qui  est  la  glucose. 

On  a remplacé  l’acide  sullurique  par  l’acide  chlorhydrique  qui 
colore  moins  la  liqueur.  La  petite  quantité  de  chlorure  de  calcium 
formée  n’empêche  pas  la  cristallisation  de  la  glucose. 

Propriétés.  — Ce  corps  cristallise  en  petits  mamelons  blancs, 
agglomérés  en  choux-fleurs.  Les  cristaux  renferment  1 molécule 
d’eau  decristallisation  (Ccil^->> IPO).  Ils  sont  inaltérables  à l’air. 
Ils  fondent  au  bain-marie  et  perdent  leur  eau  à 100°.  Anhydre  la 
glucose  fond  à 14i°. 

La  glucose  se  dissout  dans  un  peu  plus  de  son  poids  d’eau  à 17°. 
Elle  est  5 fois  moins  soluble  que  le  sucre  de  canne  et,  pour  une 
.égale  concentration,  elle  est  trois  fois  moins  sucrée.  Elle  est 
beaucoup  moins  soluble  dans  l’alcool  que  dans  l’eau. 

La  solution  de  glucose  dévie  à droite  le  plan  de  polarisation, 
,([a]  D z=  56°,4). 

Chauffée  à environ  170°  elle  perd  de  l’eau  et  se  convertit  en  une 
masse  incolore,  à peine  sucrée,  qui  a été  désignée  sous  le  nom  de 
glucosane. 

CG11120G  = Ccil‘003  -g  IPO 

Glucose.  Glucosaae. 

La  glucose  peut  former  de  véritables  combinaisons  avec  les 
bases. 

If 

On  connaît  un  glucosate  de  calcium  C41^®CaO®  -f-  II-O.  11  se  pré- 
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cipite  lorsqu’on  ajoute  de  l’alcool  à une  solution  d’hydrate  de 
calcium  dans  la  glucose. 

Ces  combinaisons  sont  instables.  ^ . 

Expérience,  l’ajoute  de  la  potasse  à une  solulion  de  glucose  et 
je  'chauffe,  ha  liqueur  jaunit  d’ahord  et  pre.id  rapidement  une 
teinte  brune  foncée.  On  observe  la  même  coloration  lorsqu  on 
chauffe  la  solution  de  glucose  avec  les  hydrates  de  baryum  ou  de 


calcium.  , , , ^ 

D’après  M Pelif^ot,  il  se  forme,  dans  ces  circonstances,  deux  acides 

qu’il' a nommés  a/iiciqiie  et  méUmique.  Le  sucre  ordinaire  ne  pré- 
sente pas  cette  réaction  : de  là  un  moyen  de  le  distinguer  de  la 


° La  glucose  exerce  une  action  réductrice  sur  diverses  solutions 

Expérience.  Je  verse  du  sulfate  de  cuivre  dans  une  solution  de 
glucose  concentrée,  puis  j’y  ajoute  de  la  potasse  caustique.  Il  ne  se 
forme  point  de  précipité;  mais  la  liqueur  se  colore  en  bleu  fonce. 
En  la  chauffant,  je  vois  apparaître  un  précipite  jaune  d hydrate 

cuivreux. 

Cette  réaction,  découverte  par  Trommer,  est  très-sensible,  et 
peut  servir  à déceler  et  même  à doser  les  plus  petites  quantités  de 
glucose.  On  emploie  pour  la  recherche  ou  le  dosage  de  ce  corps  des 
solutions  cupro-alcalines  qu’on  obtient  en  dissolvant  du  lartrale 
cuivrique  dans  la  potasse  (liqueur  de  Barreswill),  ou  en  ajoutant 
à une  solution  de  sulfate  de  cuivre  du  sel  de  Seignette  (p.  611)  et 

de  la  soude  caustique  (liqueur  de  Fehling). 

Lorsqu’on  ajoute  à une  solution  de  glucose  de  l’azotate  de  bis- 
muth et  un  excès  de  potasse,  et  qu’on  cliauffe,  il  se  forme  un  préci- 
pité noir  de  bismuth  réduit. 

Une  solution  de  glucose  additionnée  d’une  solution  de  cblorure 
de  sodium,  et  soumise  à l’évaporation  spontanée,  laisse  déposer 
des  cristaux,  combinaison  détinie  des  deux  corps.  Ces  cristaux  ren- 
ferment 2[i\aCl  + 2CGll‘^0c]  + 511'0. 

La  «lucose  peut  former  des  combinaisons  avec  les  acides  comme 
fait  la  mannite.  Et  ces  combinaisons  représentent  de  la  glucose 
dans  laquelle  un  certain  nombre  d’atomes  d’hydrogène  sont  rem- 
placés par  des  radicaux  d’acides.  M.  Berthelot  avait  envisage 
la  glucose  comme  un  alcool  hexatomique,  renfermant  6 atonies 
d’oxliydryle.  M.  Colley  admet  que  la  glucose  est  un  alcool  penta- 
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tomique.  Il  a décrit  une  combinaison  qui  résulte  de  l’action  du  chlo- 
rure d’acétyle  sur  la  glucose  et  qu’il  nomme  acélo-chlorhydrose 
Ce  corps  renferme  : 

CeiDO  I [ij2nr,o2)4 

En  raison  des  propriétés  réductrices  de  la  glucose,  on  est  en 
droit  d’admettre  que  l’atome  d’oxygène  du  radical  C^Il'Ü  fait  partie 
d’un  groupe  aldéhydique  CIIO.  D’après  cela,  la  glucose  serait  à la 
fois  aldéhyde  et  alcool  pentatomique,  et  sa  constitution  pourrait  être 
représentée  par  la  formule  CH-.Oll-CH.Oiï-Cll.OH-Cll.Oll-ClI.OH-CIlO. 

Le  fait  suivant  vient  à l’appui  de  cette  manière  de  voir.  Lors- 
qu’on dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  de  glucose, 
on  convertit  celle-ci  en  un  véritable  acide,  l’acide  cjluconique 
C‘'ID-Ü^  qui  ne  diffère  de  la  glucose  que  par  un  atome  d’oxygène 
en  plus.  C’est  l’acide  correspondant  à l’aldéhyde  glucoihque.  Les 
formules  suivantes  expriment  les  relations  qui  existent  entre  les 


corps  que  nous  venons  de  mentionner. 

CILLOII  ClL.Cl  Clh.OlI 

(CHLOll)^  (CII.OCMPO)^  (CII.Oll)''* 

CllO  ClIO  CO.OH 

Glucose.  Acélnclilorliy-  Acide 

drosc.  "lucoiiifjue. 


SUCRE  DE  FRUITS  INCRISTALLISABLE  OU  LÉVULOSE. 

C«lD-0c 

Un  grand  nombre  de  fruits  renferment,  indépendamment  de  la 
glucose  qui  vient  effleurir  à leur  surface  après  la  dessiccation,  un 
autre  sucre  incapable  de  cristalliser  et  qui  dévie  fortement  à gauche 
le  plan  de  polarisation.  C’est  la  lévulose. 

La  lévulose  existe  dans  le  sucre  interverti  (voy.  page  050).  De  fait 
un  grand  nombre  de  fruits  sucrés  tels  que  les  raisins,  les  cerises, 
les  ligues,  les  groseilles  maquereau,  etc.,  renferment  du  sucre 
interverti. 

On  peut  extraire  la  lévulose  du  sucre  interverli  (mélange  à pro- 
portions égales  de  glucose  et  de  lévulose).  Four  cela,  M.  Dubrunfaut 
mélange  intimement  1 0 grammes  de  sucre  interverti,  avec  G grammes 
de  chaux  éteinte  et  100  grammes  d’eau.  La  masse,  d’abord  liquide , 
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devient  pàtéuse  par  l’agitation  ; elle  renferme  du  glucosate 
de  chaux  liquide  et  du  lévulosale  solide.  On  l’exprime  fortement 
dans  une  toile,  et  l’on  décompose  par  l’acide  oxalique  la  combi- 
naison de  lévulose  et  de  chaux.  La  lévulose  reste  en  solution  et 
forme  après  l’évaporation  un  sirop  incrislallisable  plus  sucré  que 
le  sirop  de  glucose. 

La  lévulose  est  directement  fermentescible.  Chauffée  à 170“,  elle 
donne  la  lévulosane  en  perdant  les  éléments  de  1 eau. 

CGiii-206  C61I*°0-  + 11-0 

Lévulosane. 


On  connaît  d’autres  matières  sucrées  qu’on  peut  rapprocher  de  la 
glucose.  Telles  sont  : 

1“  La  sorhine  CeiO-O^,  substance  cristallisable  en  gros  octaèdres 
rhomboïdaux  transparents,  que  M.  Pelouze  a retirée  des  fruits  du 
sorbier. 

2“  h'inosite  CHI'-O^  + 211-0,  matière  sucrée  que  M.  Scherer  a re- 
tirée en  1850  des  muscles,  et  qu’on  a rencontrée  depuis  dans  les 
poumons,  les  reins,  la  rate,  le  foie.  (Cloëtta.)Chose  curieuse,  l’inosite 
est  identique  avec  une  matière  sucrée  que  M.  Vohl  avait  retirée  des 
haricots  verts  et  à laquelle  il  avait  donné  le  nom  de  phaséo- 
mannile. 

L’inosite  se  présente  sous  forme  de  grandes  tables  rhomboïdables 
ou  de  prismes  incolores,  transparents,  doués  d’une  saveur  sucrée. 
Ces  cristaux  s’effleurissent  dans  un  air  sec.  Ils  sont  solubles  dans 
l’eau,  insolubles  dans  l’alcool  absolu  et  dans  l’éther.  La  solution 
aqueuse  est  optiquement  inactive.  Elle  ne  se  convertit  pas  en  glu- 
cose par  l’action  des  acides  étendus,  ne  réduit  pas  la  liqueur  cupro- 
potassique  et  ne  fermente  pas  sous  rinlluence  de  la  levùre  de 

bière. 
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Extraction.  — Le  sucre,  qui  est  très-répandu  dans  le  règne 
vé"étal,  s’extrait  principalement  de  la  canne  à sucre  et  de  la  bet- 
terave. Lacanne  fraîche  renferme  environ  18  pour  100  de  son  poids 
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de  sucre.  La  betterave  n’en  renferme  qu’environ  10  pour  100. 
(Peligot.) 

Certains  fruits  sucrés  renferment  du  sucre  de  canne  indépendam- 
ment dusucre  interverti.  Tels  sont,  d’après  M.  Buignet,  les  abricots, 
les  pêches,  les  ananas,  les  citrons,  les  prunes,  les  framboises. 

Nous  devons  nous  borner  ici  à une  indication  sommaire  des  pro- 
cédés qui  servent  à l’extraction  du  sucre  de  betteraves. 

Après  avoir  lavé  ces  racines,  on  les  réduit  en  pulpe,  au  moyen 
d’une  râpe  ou  cylindre  dévorateur,  armé  de  dents  et  animé  d’un 
mouvement  de  rotation  très-rapide.  On  introduit  ensuite  la  pulpe 
dans  des  sacs  de  laine  qu’on  soumet  à une  très-forte  compression 
au  moyen  d’une  presse  hydraulique.  Le  jus  de  betteraves  est  im- 
médiatement transvasé  dans  de  grandes  chaudières,  à double  fond, 
chauffées  à la  vapeur,  puis  additionné  d'un  lait  de  chaux. 

Cette  opération,  qui  porte  le  nom  de  cléfécaiion,  a pour  but, 
non-seulement  de  séparer  certains  principes  tonnant  avec  la  chaux 
des  combinaisons  insolubles,  mais  aussi  d’empêcher  l’altération 
des  jus  sous  l’influence  de  leur  acidité.  Comme  le  sucre  lui-même 
dissout  une  grande  quantité  de  chaux,  il  faut  l'en  débarrasser. 
On  y arrive  en  dirigeant  dans  la  solution  un  courant  d’acide  car- 
bonique qui  décompose  le  sucrate  de  chaux.  Un  autre  procédé  de 
déchaulage,  préconisé  récemment,  repose  sur  l’emploi  du  phos- 
phate annnonique.  Il  se  forme  du  phosphate  calcique  insoluble,  et 
l’ammoniaque  se  dégage  en  raison  de  la  température  à laquelle 
s’accomplit  l’opération.  Ce  procédé  permet  d’arriver  à une  neutra- 
lisation plus  parfaite. 

Après  avoir  cliauffé  le  liquide  vers  95“,  on  le  filtre  à travers  une 
couche  de  noir  animal  en  grains  (charbon  d’os  grossièrement  pul- 
vérisé), puis  on  le  concentre  dans  des  chaudières  d’évaporation 
chauffées  à la  vapeur.  Quand  le  sirop  marque  "25%  on  le  filtre  de 
nouveau  sur  du  noir  animal,  et  l’on  achève  la  concentration  dans 
des  chaudières  chauffées  à la  vapeur  et  dans  lesquelles  on  fait  le 
vide  pendant  l’évaporation.  La  cuite  du  sirop  s’opère  ainsi  à une 
température  qui  ne  dépasse  pas  75°  à 80°.  Ces  conditions  apurent 
la  beauté  du  produit  et  un  bon  rendement,  en  empêchant  autant 
que  possible  la  transformation  du  sucre  en  sucre  incristallisable. 

Lorsque  le  sirop  marque  42  ou  45°,  on  le  fait  écouler  dans  un 
rafraîchissoir,  où  on  l’agite  jusqu’à  ce  qu’il  laisse  déposer  de 
petits  cristaux.  On  distribue  ceu.x-ci  dans  les  formes,  qui  sont  des 
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cônes  de  terre  cuite  percés  à leur  sommet  d’un  trou  que  l’on  tient 
bouché.  Ces  cônes,  renversés  sur  des  pots,  sont  placés  dans  une 
éluve  chauffée  à 25°,  où  la  cristallisation  s’opère.  Lorsque  le  sirop 
s’est  solidifié  dans  les  formes,  on  débouche  les  trous  de  celles-ci, 
et  on  laisse  écouler  dans  les  pots  l’eau  mère  épaisse  et  colorée  qui 
constitue  la  mélasse.  Les  pains  égouttés  et  desséchés  sont  livrés  au 
raffinage.  C’est  le  sucré  brut  ou  cassonade. 

Depuis  quelques  années,  on  emploie  pour  l’égouttage  et  le  blan- 
chiment des  sucres  bruts,  un  appareil  qui  consiste  en  une  cage  cy- 
lindrique, à parois  métalliques,  à laquelle  on  imprime  un  mouve- 
ment de  rotation  très-rapide  autour  de  son  axe.  La  circonférence 
est  percée  de  trous  à travers  lesquels  s’échappe  la  mélasse  qui  est 
chassée  par  le  mouvement  centrifuge.  Cet  appareil  se  nomme 
diable  ou  toupie. 

Raffluag^e  des  sucres  bruts.  — Après  avoir  passé  les  casso- 
nades au  crible,  on  les  dissout  dans  environ  50  pour  100  de  leur 
poids  d’eau.  L’opération  s'exécute  dans  une  chaudière  chauffée  à la 
vapeur.  On  jette  dans  la  solution  chaude  5 pour  100  de  noir  animal 
fin,  et  après  avoir  brassé,  on  ajoute  pour  100  de  sang  de  bœuf. 
Celui-ci,  en  se  coagulant  au  milieu  du  liquide,  enveloppe  toutes  les 
particules  en  suspension  et  les  réunit  sous  forme  d’écumes,  qui  se 
séparent  facilement.  Lorsque  le  liquide  s’est  éclairci,  on  le  soutire  et 
on  le  filtre.  On  le  fait  passer  ensuite  sur  du  noir  animal  en  grains, 
qui  le  décolore  entièrement.  Pour  le  concentrer,  on  le  chauffe  dans 
une  chaudière  où  l’on  fait  le  vide  et  au  sortir  de  laquelle  on  porte 
le  sirop  dans  une  grande  bassine  de  cuivre  à double  fond.  On  l’agite 
continuellementjusqu’à  ceque  la  cristallisation  commence,  puis  on 
le  coule  dans  les  formes,  que  l’on  place  dans  des  greniers  chauffés 
à 20°.  La  cristallisation  étant  achevée,  on  laisse  écouler  le  sirop  de- 
meuré liquide. 

L’égouttage  terminé,  on  verse  à la  surface  du  sucre,  dans  chaque 
forme  ou  pot,  une  bouillie  d’argile  blanche.  L’eau  de  cette  bouillie 
pénétre  lentement  dans  le  pain  de  sucre,  liquéfie  le  sirop  interposé 
entre  les  cristaux  et  l’entraîne  à la  partie  inférieure.  Cédant  son 
eau,  la  bouillie  d’argile  se  contracte,  finit  par  rester  sous  forme  d’un 
gâteau  sec,  à la  surface  du  sucre  décoloré.  On  enlève  alors  l’argile 
et  l’on  coule  dans  le  pain  blanchi  et  poreux  du  sirop  de  sucre 
blanc  qui  remplit  les  vides,  en  se  solidifiant  dans  l’étuve. 

Cette  opération,  qui  a pour  but  la  décoloration  des  pains  de  sucre, 
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porte  le  nom  de  terrage.  On  peut  d’ailleurs  remplacer  la  bouillie  d’ar- 
gile par  du  sirop  de  sucre  blanc,  opération  qu’on  nomme  clairçage. 

Le  sucre  solidifié  dans  des  formes  est  une  masse  cristalline,  com- 
pacte, blanche,  à petits  grains.  On  peut  obtenir  aussi  le  sucre  en 
cristaux  volumineux.  Pour  cela,  on  concentre  le  sirop  à 57°  Baumé, 
et  on  l’expose  ensuite  pendant  quelques  jours  cà  la  chaleur  d’une 
étuve  à 50°,  dans  des  bassines  de  cuivre  à travers  lesquelles  sont 
tendus  des  fils.  Le  sucre  s’y  attache  en  cristaux  volumineux  connus 
sous  le  nom  de  sucre  candi. 

Propriétés  du  sucre.  — Le  sucre  cristallise  en  gros  prismes 
clinorhombiques  portant  des  facettes  hémiédriques.  Ces  cristaux 
sont  durs,  anhydres,  inaltérables  à l’air. 

Le  sucre  se  dissout  dans  le  tiers  de  son  poids  d’eau  froide.  Cette 
solution  est  épaisse  et  connue  sous  le  nom  de  sirop  simple.  Le  sucre 
ne  se  dissout  ni  dans  l’éther  ni  dans  l’alcool  absolu  froid.  L’alcool 
absolu  bouillant  en  dissout  un  peu  plus  d’un  centième  ; l'alcool 
ordinaire  en  prend  davantage. 

La  solution  aqueuse  du  sucre  dévie  le  plan  de  polarisation  à 
droite.  ([a]D  =:  -f-  G7°). 

Le  sucre  fond  à 100°  en  un  liquide  épais,  transparent,  qui  se 
prend  parle  refroidissement  en  une  masse  amorphe  vitreuse  (sucre 
d’orge). 

Lorsqu’on  maintient  longtemps  le  sucre  à la  température  de  100° 
à 161°,  il  se  dédouble  en  glucose  et  en  lévulosane.  (Gélis.) 

Ci2ip2ûii  _ 4-  CeiPoQ» 

Sucre.  Glucose.  Lévulosane. 

De  190°  à 220°  le  sucre  perd  de  l’eau  et  se  convertit  en  une  ma- 
tière brune,  amorphe,  amère,  soluble  dans  l’eau,  qu'on  désigne  sous 
le  nom  de  caramel. 

Sucre  interverti.  — Sous  l’influence  des  acides  étendus,  le 
sucre  se  convertit,  lentement  à froid,  rapidement  à l’ébullition,  en 
un  mélange,  à proportions  égales,  de  deux  sucres  i.somériques,  et 
exerçant  le  pouvoir  rotatoire  en  sens  inverse,  savoir  la  glucose  et 
la  lévulose.  On  nomme  ce  mélange  sucre  interverti. 

CnL^oii  _|_  ipo  = C<511'206  -f-  C61I‘20G 

Sucre.  Glucose.  Lévulose. 

La  même  transformation  s’opère  par  l’action  delà  matière  soin- 
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ble  conleniie  dans  la  levùre  de  bière  (Berllielol)  et  aussi,  d’après 
M.  Buignet,  par  raclion  de  ferments  particuliers  que  renferment  la 
plupart  des  fruits  sucrés. 

Le  sucre  ne  fermente  qu’après  avoir  éprouvé,  de  la  part  du  fer- 
ment, cette  transformation  en  sucre  interverti. 

L’acide  azotique  convertit  le  sucre  en  acide  saccharique  C^ILOOS 
et  en  acide  oxalique. 

L’acide  sulfurique  concentré  le  charbonne. 

Le  sucre  résiste  mieux  à l’action  des  alcalis  que  la  glucose.  Il 
forme  avec  eux  et  avec  les  bases  en  général  des  combinaisons  dé- 
finies connues  sous  le  nom  de  sucrâtes. 

Expérience.  Je  triture  avec  de  l’eau,  un  mélange  de  sucre  et  de 
chaux  éteinte,  et  je  jette  le  tout  sur  un  filtre.  La  liqueur  qui  passe 
est  transparente  et  fortement  alcaline.  Si  je  la  porte  à fébullition, 
elle  se  prendra  en  une  masse  solide,  qui  va  se  fluidifier  de  nouveau 
par  le  refroidissement. 

C’est  une  solution  de  sucrate  de  calcium. 

On  peut  faire  une  expérience  analogue  avec  une  solution  concen- 
trée et  bouillante  d’hydrate  de  baryum. 

Chauffé  avec  de  l’hydrate  de  baryte  de  150“  à I60“,  le  sucre 
donne  de  l’acide  lactique.  Fondu  avec  un  excès  de  potasse,  il  se 
transforme,  avec  dégagement  d’hydrogène,  en  carbonate,  oxalate, 
formiate,  acétate  et  propionate  de  potassium. 

Il  existe  une  coml3inaison  de  sucre  avec  le  chlorure  de  sodium. 
Ce  sont  des  cristaux  déliquescents  qui  renferment  C^'flr"0“,NaClç, 

SUCRE  DE  LAIT  OU  LACTOSE. 

C'-Il-20“  -t-  lUO 

Ce  sucre  est  dissous  dans  le  lait  des  mammifères. 

On  le  retire  du  petit  lait  qui  reste  après  la  fabrication  du  fro- 
mage. On  évapore  ce  liquide  à cristallisation. 

Le  sucre  de  lait  se  présente,  dans  le  commerce  sous  forme  de 
morceaux  cylindriques  formés  par  une  agglomération  de  cristaux 
disposés  autour  d’un  bâtonnet  servant  d’axe.  Ces  cristaux  sont  in- 
colores, durs  et  craquent  sous  la  dent.  Ce  sont  des  prismes  or- 
thorliombiques,  terminés  par  des  pointeinents  octaédriques.  Ils 
renferment  une  molécule  d’eau  de  cristallisation  qu’ils  perdent  à 
140“  environ.  Ils  se  dissolvent  dans  G parties  d’eau  froide  et  dans 
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2 parties  d’eau  bouillante:  La  solution  dévie  le  plan  de  polarisation 
à droite. 

Chauffé  avec  de  l’acide  azotique,  le  sucre  de  lait  se  convertit  en 
un  certain  nombre  d’acides,  parmi  lesquels  on  distingue  un  acide 
peu  soluble  dans  l’eau,  qu’on  nomme  mucique.  Cet  acide  renferme 
: il  est  isomérique  avec  Vacide  saccJiariqiie  qui  est  un  autre 
produit  d’oxydation  du  sucre  de  lait,  sous  l’influence  de  l’acide  azo- 
tique. Liebig  a signalé  l’acide  tartrique  parmi  les  produits  de  cette 
oxydation.  On  y a aussi  rencontré  une  petite  quantité  d’acide  para- 
tartrique.  (Carlet.)  Finalement  il  se  forme  de  l’acide  oxalique. 

Soumis  à l’ébulliLion  avec  de  l'acide  sulfurique  étendu,  le  sucre 
de  lait  se  convertit  en  glucose  et  en  une  matière  sucrée  isomérique 
avec  la  glucose  et  qu’on  a désignée  sous  le  nom  de  galactose.  La 
galactose  est  capable  d’éprouver  la  fermentation  alcoolique,  sous 
l’influence  de  la  levûre  de  bière.  Elle  est  cristallisable  et  se  pré- 
sente sous  forme  de  cristaux  microscopiques  réunis  en  houppes. 

Le  sucre  de  lait  réduit  les  solutions  cupro-alcalines. 

Lorsqu’on  abandonne  à l’air,  à la  température  de  l’été,  une  solution 
de  lactose,  en  présence  d’un  sel  alcalin,  ou  de  carbonate  de  chaux, 
la  lactose  ne  tarde  pas  à éprouver  la  fermentation  lactique  (p.  654). 

M ALTOS E 
+ IPO. 

On  nomme  ainsi  la  matière  sucrée  cristallisable  qui  résulte  de 
Faction  de  la  diastase  sur  l’amidon.  Pour  la  préparer  on  fait  digérer 
de  l’empois  d’amidon,  à 60“,  avec  une  solution  de  diastase.  On 
précipite  la  solution  par  l’alcool,  on  filtre,  on  évapore  la  solution 
alcoolique  en  consistance  sirupeuse,  on  ajoute  de  nouveau  de  l’al- 
cool, et  l’on  abandonne  la  solution  alcoolique  au-dessus  d’un  vase 
contenant  de  l’acide  sulfurique. 

La  maltose  constitue  une  masse  cristalline  formée  d’aiguilles 
blanches  et  dures.  Elle  perd  son  eau  de  cristallisation  à 100°.  La 
solution  dévie  le  plan  de  polarisation  à droite  : [a]D  = -h  149°, 5. 
Elle  réduit  la  liqueur  cupropotassique.  Soumise  à l’ébullition  avec 
les  acides  étendus,  la  maltose  se  convertit  en  glucose. 


FERMENTATIONS. 

Expérience.  Qu’on  introduise  de  la  levûre  de  bière  dans  une  soin- 
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lion  moyennement  concentrée  de  glucose  et  qu’on  expose  le  liquide 
à une  température  de  20  à 50%  bientôt  on  verra  se  dégager  des 
bulles  d’un  gaz  incombustible  et  troublant  l’eau  de  chaux.  C’est  du 
gaz  carbonique. 

Ce  dégagement  de  gaz  ayant  cessé,  ou  pourra  recueillir  une 
petite  quantité  d’alcool,  en  soumettant  le  liquide  à la  distillation. 

Dans  cette  expérience,  la  glucose  disparaît:  elle  se  dédouble  en 
alcool  et  gaz  carbonique.  Ce  dédoublement  s’effectue  par  l’action  de 
la  levûre  de  bière.  C’est  une  fermentation.  La  matière  sucrée  est  la 
substance  fermentescible;  la  levure  est  ferment. 

Le  ferment  estime  matière  organisée  qui  se  développe  et  pullule 
pendant  la  fermentation  aux  dépens  de  la  glucose.  Celle-ci,  attaquée 
directement  par  cet  être  qui  veut  vivre  à ses  dépens,  est  profondé- 
ment ébranlée  dans  sa  constitution  et  éprouve  une  décomposition 
complète,  dont  le  gaz  carbonique  et  l’alcool  sont  les  principaux 
produits.  Le  rôle  du  ferment  est  donc  actif.  Cagniard-Latour  et 
Schwann  l’ont  soupçonné.  M.  Pasteur  l’a  démontré. 

Fermentalîon  alcoolique.  — Le  dédoublement  de  la  glucose 
SOUS  l’influence  de  la  levûre  de  bière  constitue  la  fermentation  al- 
coolique. ^ 

L’équation  suivante  exprime  ce  dédoublement. 

C6II‘-0<5  rr:  2C-I160  -h  2CO- 

Glucose.  Alcool. 

Il  résulte  des  expériences  de  M.  Pasteur,  que  94  p.  100  seulemeni 
de  la  quantité  de  glucose  décomposée  éprouvent  le  dédoublement 
indiqué  dans  l’équation  précédente.  Les  G pour  100  qui  restent 
sont  employés  : 1“  à la  formation  de  petites  quantités  d’acide  succi- 
nique  et  de  glycérine;  2°  à l’élaboration  de  nouveaux  globules  de 

levûre. 

La  levûre  est  formée  par  un  amas  de  cellules  ou  de  corpuscules  * 
ovoïdes  de  de  millimètre  de  diamètre.  Ces  globules  sont  en 
chapelet  (/i^.  125). 

Leur  paroi  est  une  membrane  élastique.  Leur  contenu  est  liquide 
ou  granuleux.  Ils  renferment  de  la  cellulose,  des  matières  albumi- 
noïdes et  des  substances  minérales. 

Lorsqu’on  les  introduit  dans  un  milieu  qui  contient  les  matériaux 
nécessaires  à leur  développement,  elles  se  multiplient.  M.  Pasteur 
a fait  à cet  égard  des  expériences  décisives.  Il  a seme  quelques  glo— 
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bules  de  levure  de  bière  dans  de  l’eau  sucrée  à laquelle  il  a ajouté 
une  petite  quantité  d’un  sel  ammoniacal  et  de  phosphates.  L’eau 
sucrée  a fermenté.  Le  ferment 
s’est  rnulliplié  par  bourgeonne- 
ment et  les  nouvelles  cellules 
ont  absorbé  l’ammoniaque  et  les 
phosphates.  Elles  ont  emprunté 
au  sucre  les  matières  nécessaires 
pour  lormer  la  cellulose  ; à l’am- 
moniaque, l’azote  nécessaire  à 
l’élaboration  des  matières  albu- 
minoïdes. Toutefois  ces  condi- 
tions artificielles  ne  sont  pas 
celles  qui  conviennent  le  mieux 
à leur  développement.  Les  glo- 
bules du  ferment  pullulent,  avec 
une  énergie  extrême,  dans  des 
liquides  qui  renferment,  indépendamment  de  la  levûre,  à la  fois 
de  la  glucose  et  une  petite  quantité  d’une  matière  albuminoïde  toute 
formée. 

Fermentation  lactique.  — Cette  fermentation,  dont  nous 
avons  indiqué  les  conditions  page  593,  s’accomplit  sous  l’influence 
d’un  lerment  particulier  de  nature  végétale.  Il  est  formé  de  petits 
globules  ou  d’articles  très-courts  isolés  ou  en  amas,  et  beaucoup 
plus  petits  que  ceux  de  la  levûre  de  bière.  C’est  la  levûre  lactique 
de  M.  Pasteur.  Elle  ne  manifeste  son  action  sur  la  glucose  ou  la 
lactose  qu’au  sein  d'un 'milieu  neutre  ou  alcalin.  De  là  la  nécessité 
d’ajouter  du  bicarbonate  de  sodium  ou  de  la  craie  à la  liqueur 
(p.  593).  La  réaction  consiste  en  un  dédoublement  de  la  molécule 
de  glucose. 

C611U20G  — 201160- 

Gliioose.  .Veide  lactique. 

Fermentation  butyrique.  — Elle  consiste  dans  la  transfor- 
mation du  lactate  calcique  en  butyrale.  Celte  transformation  s’ac- 
complit avec  dégagement  d’hydrogène.  D’après  les  recherches  de 
M.  Pasteur,  l’agent  de  cette  fermentation  est  un  infusoire.  Ces  ani- 
malcules vivent  et  se  développent  dans  des  milieux  privés  d’oxygène 
libre.  Telle  est  l’énergie  de  leurs  fonctions  respiratoires  que 
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J’oxygène  liljrc  les  lue,  d’après  M.  Pasteur.  Pour  respirer,  ils  ont 
ijesoin  de  décomposer  les  corps  oxygènes  et  de  s’approprier  leur 
oxygène. 

Nous  avons  déjà  traité  de  la  fennenlalion  acétique  (p.  530). 
Ajoutons  cpie,  sous  rinHuence  d’un  ferment  particulier,  la  glucose 
se  convertit  en  mannite  et  en  une  matière  gommeuse  très  soluble 
dans  l’eau  et  cpii  donne  à la  liqueur  fermentée  une  consistance  vis- 
queuse. C’est  ce  qu’on  appelle  la  fcrmenlalion  visqueuse. 

Poissons  feiimcniéiîs.  Pour  compléler  les  indications  sommaires 
que  nous  venons  de  donner  sur  les  fermentations,  nous  devons 
présenter  ici  quelques  notions  sur  les  boissons  fermentées, 
principalement  sur  le  vin  et  sur  la  bière. 

Vin.  — Tout  le  monde  sait  que  le  vin  est  le  produit  de  la  fer- 
mentation du  jus  ou  moût  de  raisin.  Ce  moût  renferme  en  solution, 
du  sucre  interveiti,  une  petite  quantité  de  matières  gommeuses, 
de  l’albumine  végétale,  une  trace  de  matières  grasses,  des  matières 
colorantes,  des  acides  taririque  et  malique  bbres,  différents  tar- 
trates,  principalement  du  tartrate  acide  de  potassium  ou  crème  de 
tartre. 

Le  vin  clarifié  qui  résulte  de  la  fermentation  de  ce  moût  ren- 
ferme, indépendamment  de  l’eau,  divers  produits  dont  les  uns 
existaient  dans  ce  dernier  et  dont  les  autres  sont  le  résultat  de  la 
translormation  qu’il  a subie.  Notons  parmi  les  premiers,  les  sels 
minéraux  et  végétaux  du  moût  (en  proportion  réduite,  puisqu’une 
partie  s’est  déposée  dans  la  lie),  la  matière  gommeuse,  une  petite 
quantité  de  matière  grasse  et  de  matière  albuminoïde,  les  matières 
colorantes,  les  acides  taririque  et  malique  libres,  le  tannin  qui  pro- 
vient de  la  ralle  (grappe  égrenée),  des  pellicules  et  des  pépins. 
Parmi  les  substances  qui  résultent  de  la  fermentation  nous  signale- 
rons : 

1"  L’alcool  qui  en  est  le  produit  principal  ; 

2“  Le  gaz  carbonique  : tout  le  monde  sait  qu’il  existe  en  abon- 
dance dans  le  vin  de  Champagne  ; 

5°  De  petites  quantités  d’aldéhyde  et  d’acide  acétique  qui  sont 
les  produits  d oxydation  de  1 alcool-  L acide  acetique  en  réagissant 
sur  l’alcool  contenu  dans  le  vin  forme  de  l’élJier  acétique  ; 

4“  De  la  glycérine  et  de  l’acide  succinique,  en  petite  quantité 
(Pasteur)  ; 
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5“  Des  traces  d’élhers  composés,  qui  contribuent  au  bouquet 
du  vin.  Indépendamment  de  l’éther  acétique,  on  a signalé  dans 
le  vin  des  traces  d’un  éther  composé  qu’on  a nommé  œnanthique 
et  qui  parait  être  l’éther  pélargonique  C®1D'0-(C-II’).  M.  Berthelot 
admet  dans  le  vin  l’e.vistence  d’éthers  acides  (malique,  tartrique) 
peu  volatils. 

Le  tableau  suivant  indique  les  quantités  d’alcool  pur,  en  volumes, 
contenus  dans  100  volumes  de  différents  vins  : 


Vins  de  Madère 20,48 

— de  Porto 20,22 

— de  r>oussillon 16,67 

— de  l’Ermitage  blanc 16,05 

— de  Malaga 15,87 

— de  Saml-Georges 15,00 

— de  Sanlerne  blanc 15, CO 

— de  Chypre 15,00 

— de  Lunel 1 1-7 

— de  Graves 12,50 

— de  Frontignan 11,76 

— de  Champagne  mousseux 11,60 

— du  Pdiin 11.11 

de  Bordeahx  ronge  le  plus  spiritueux 11,00 

— — le  moins  pirilneux 7,5  à 8 

— de  Bourgogne  rouge 7,66 

— de  llàcon  i-ougc 7,66 

— de  Chablis  rouge 7,85 


Bière. — La  bière  est  une  boisson  fermentée  que  l’on  fabrique 
avec  le  moût  d’orge  germée,  et  que  l’on  aromatise  ordinairement 
avec  le  houblon.  L’orge  renferme,  comme  toutes  les  autres  céréales, 
une  quantité  notable  d’amidon.  Pendant  la  germi- 
nation, cet  amidon  se  convertit  parliellemenl  en 
maItose](page  652)  par  l'action  d’une  matière  azotée 
qui  se  forme  dans  les  graines  qui  germent  et  qu’on 
nomme  cliaslase.  Pour  saccharifier  l’orge,  il  faut 
donc  commencer  par  la  faire  germer.  Pour  cela 
on  la  mouille  avec  de  l’eau  et  on  l’abandonne 
pendant  quelque  temps  à une  température  de  14 
à 15°.  Cette  opération  qu’on  nomme  maltage  a 
pour  but  de  développer  la  diastase  nécessaire 
à -la  saccharification  de  la  matière  amylacée. 
Lorsque  le  germe  a acquis  la  longueur  du  grain  {ficj.  126),  on  arrête 


Fig.  126. 
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la  germination  en  exposant  le  malt  à l’action  d’une  température  de 
50“  environ.  On  réduit  ensuile  en  poudre  grossière  le  malt  sec, 
et  on  le  place  dans  une  grande  cuve  où  on  le  brasse,  pendant 
trois  heures  environ,  avec  de  l’eau  chauffée  à 50°  ou  60°.  Pendant 
cette  opération,  la  diastase  du  malt  convertit  l’amidon  en  dextrine 
et  en  maltose  qui  se  dissolvent  en  même  temps  que  les  autres  prin- 
cipes solubles  du  grain. 

Le  moût  sucré  ainsi  obtenu  est  chauffé  avec  des  fleurs  ou  cônes 
de  houblon  qui  lui  cèdent  une  huile  essentielle  aromatique.  Le 
moût  houblonné,  convenablement  rafraîchi,  est  ensuile  soumis  à 
la  fermentation  dans  une  cuve  profonde,  où  l’on  introduit,  en 
même  temps,  une  certaine  quantité  de  levûre  de  bière  provenant 
d'une  opération  précédente.  Bientôt  la  fermentation  alcoolique  se 
déclare  et  s’accomplit  avec  une  grande  activité  pendant  quelques 
jours.  Dès  qu’elle  cesse  de  se  produire,  on  peut  livrer  le  liquide 
à la  consommation.  La  bière  gagne  en  qualité  lorsque  la  fermen- 
tation s’effectue  à une  basse  température. 

La  bière  renferme  beaucoup  d’eau,  du  gaz  carbonique  libre,  de 
l’alcool  (2  à 5 pour  100),  des  quantités  variables  de  matière  sucrée, 
de  dextrine,  de  matières  azotées,  de  matières  extractives,  amères 
colorantes,  d’huile  essentielle  et  de  divers  sels. 

MATIÈRE  AMYLACÉE  OU  AMIDON. 
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La  matière  amylacée  est  une  substance  très-répandue  dans  le 
lègue  végétal.  Elle  abonde  surtout  dans  les  semences  des  légumi- 
neuses et  des  céréales  et  dans  la  pomme  de  terre. 

On  désigne  plus  spécialement  sous  le  nom  d'amidon  la  matière 
amylacée  qui  est  extraite  des  céréales  -,  on  nomme  fécule  celle  qu'on 
relire  des  pommes  de  terre. 

Extraction.  — Pour  extraire  la  fécule  des  pommes  de  terre,  en 
les  réduit  en  pulpe  au  moyen  d'une  râpe  et  on  soumet  la  pulpe, 
déposée  sur  un  tamis,  à l'action  d’un  filet  d'eau.  L’eau  entraîne  les 
globules  très-ténus  de  la  fécule,  tandis  que  les  cellules  déchirées  de 
la  pomme  de  terre  restent  sur  le  tamis.  L’eau  qui  passe  laisse 
déposer  la  fécule  qui  se  rassemble  au  fond  du  vase  el  se  tasse  peu 
à peu,  de  manière  à former  un  gâteau  dont  on  sépare  l’eau  surna- 
geante par  décantation. 


WURTZ. 
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Pour  extraire  Pamidon  du  blé,  on  réduit  la  farine  en  pâle,  et  l’on 
pétrit  celle-ci  sous  un  filet  d’eau  : les  globules  d’anaidon  sont  en- 
traînés, et  il  reste  une  masse  grise,  molle,  élastique  qui  constitue 
la  matière  azotée  de  la  farine  ou  le  gluten. 

Un  autre  procédé,  ciui  tend  à être  abandonné  aujourd'hui,  parce 
qu’il  est  très-insalubre,  consiste  à faire  subir  au  grain  grossièrement 
moulu  une  véritable  putréfaction,  qui  a pour  but  de  détruire  le 
gluten.  L’amidon  résiste  à la  décomposition. 

Propriétés  physiques.  — L'amidou  est  une  poudre  blanche 
formée  par  des  globules  qui  présentent  une  structure  organique. 
Leur  grosseur  et  leur  forme  sont  variables  [fig.  127).  Leur  diamètre 
est  compris  entre  2 et  185  millièmes  de  millimètre.  Ceux  de  la 
fécule  sont  plus  gros  que  ceux  de  l’amidon  du  blé.  Les  granules  de 
matière  amylacée  sont  formés  par  des  couches  concentriques 
d’autant  plus  denses  qu’elles  sont  plus  rapprochées  de  la  circon- 
férence. Il  est  facile  de  faire  apparaître  cette  structure  en  faisant 
subir  aux  globules  une  désagrégation  partielle,  à l’aide  de  l’eau 
chaude.  Celle-ci,  après  avoir  gonflé  les  globules,  les  crève  et 
sépare  les  couches  désagrégées,  comme  le  montre  la  figure  128. 

Propriétés  cliimitiues.  — L’amidon  est  insoluble  dans  l’eau, 

' l’alcool  et  l’éther.  Au  contact  de  l’eau,  chauffée  à 00°  ou  70°,  il  se 
gonfle  considérablement  sans  se  dissoudre.il  en  résulte  une  masse 
demi-transparente,  gélatineuse,  qui  est  connue  sous  le  nom  d’em- 
pois.  Lorsqu’on  fait  bouillir  l’amidon  avec  beaucoup  d’eau  et 


Fig.  127. 


Fig.  128. 


qu’on  jette  le  tout  sur  un  filtre,  il  passe  un  liquide  un  peu  trouble. 
C’est  ce  qu’on  nomme  ordinairement  la  sohdion  d'amidon.  Elle 
renferme  en  suspension  quelques  flocons  de  matière  amylacée, 
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assez  ténue  pour  passer  au  travers  du  filtre.  Elle  contient  aussi 
une  petite  quantité  d’amidon  soluble.  (Voy.  plus  loin.) 

Expérience.  Dans  une  solution  d’amidon,  je  verse  quelques 
gouttes  de  teinture  d’iode.  La  liqueur  prend  immédiatement  une 
belle  couleur  bleue.  Je  chauffe  à 90°.  La  couleur  disparaît  pour 
reparaître  par  le  refroidissement.  J’ajoute  à la  liqueur  quelques 
gouttes  d'une  solution  neutre  de  chlorure  de  calcium  ; il  s’en  préci- 
pite des  flocons  bleu  foncé  qui  constituent  ce  qu’on  nomme  Vio- 
dure  d'amidon.  C’est  de  l’amidon  teint  par  l’iode. 

I?létainoi*|)1ioses  de  l’amidon.  — Dexla-înc.  — Longtemps 
chauifé  à 100°,  l’airiidon  se  convertit  en  amidon  soluble  et  colorable 
en  bleu  par  l’iode.  (Maschke.) 

Entre  100°  et  200°,  il  se  convertit  en  un  corps  très-soluble 
dans  l’eau  et  dont  la  solution  n’est  plus  colorée  par  l’iode.  Cette 
solution  dévie  fortement  à droite  le  plan  de  polarisation.  De  là  le 
nom  de  dextrine  qu’on  a donné  à ce  corps,  qu’on  regarde  comme 
isoinérique  avec  l’amidon  nC^H'^O^.  Très-concentrée,  la  solution  de 
dextrine  présente  l’apparence  d’une  solution  de  gomme.  On  s’en 
sert  pour  gommer  les  étiquettes  et  pour  préparer  des  bandages 
inamovibles. 

De  l’alcool  ajouté  à la  solution  de  dextrine  en  précipite  cette 
substance  sous  forme  de  flocons.  Le  sous-acétate  de  plomb  ne 
précipite  pas  la  dextrine,  propriété  qui  permet  de  distinguer  ce 
corps  de  la  gomme  arabique. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  l’amidon  avec  de  l’eau  renfermant 
quelques  centièmes  d’acide  sulfurique,  il  se  convertit  d’abord  en 
dextrine,  puis  en  glucose. 

On  admet  généralement  que  la  dextrine  se  forme  par  une  simple 
transposition  moléculaire  des  éléments  de  l’amidon  et  que  la 
glucose  prend  naissance  ensuite  par  la  fixation  de  1 molécule  d’eau. 


D’après  M.  Musculus,  il  n’en  serait  pas  ainsi.  C’est  l’amidon  solu- 
ble qui  serait  le  résultat  de  la  transformation  métamérique  de  l’a- 
midon, et  donnerait  ensuite  naissance  à la  dextrine  et  à la  glucose 
par  un  véritable  dédoublement. 


CCIIIOQS  4-  H‘20 
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Par  l’action  prolongée  de  l’acide,  la  dextrine  elle-même  se  con- 
vertit en  glucose. 

La  transformation  de  l’amidon  en  dextrine  et  en  matière  sucrée 
(maltose)  s’accomplit  facilement  sous  l’influence  d’un  ferment 
particulier  qui  se  développe  dans  les  graines  pendant  la  germina- 
tion, et  à laquelle  on  a donné  le  nom  de  diastase.  On  peut  l’obtenir 
en  précipitant  par  l’alcool  l’extrait  aqueux  de  malt. 

Lorsqu’on  triture  l’amidon  avec  une  fois  et  demie  son  poids  d’a*- 
cide  sulfurique  concentré,  en  évitant  l’élévation  de  la  température, 
et  qu’après  avoir  abandonné  le  mélange  à lui-même  pendant  une 
demi-heure,  on  y ajoute  de  l’alcool,  il  s’en  précipite  une  matière 
soluble  dans  l’eau,  et  dont  la  solution  prend,  par  l’action  de  l'iode, 
une  riche  teinte  bleue.  C’est  Vamidon  soluble.  (Béchamp.) 

L’amidon  se  dissout  en  abondance  dans  l'acide  azotique  mono- 
hydraté.  L’eau  précipite  de  cette  solution  une  matière  blanche  qui, 
après  lavage  et  dessiccation,  constitue  la  xyloïdine.  Cette  matière 
est  l’amidon  mononitré:  elle  résulte  de  la  substitution  d’un  groupe 
AzO^  à 1 atome  d’hydrogène  de  l’amidon. 

C6IP005  + AzOMI  = IPO  H-  C61P(Az0-)03 

Amidon.  Xyloïdi 

La  xylo'idine  brûle  avec  déflagration  lorsqu’on  la  chauffe  à 180“ 


INULINE. 
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Ce  corps  est  très-répandu  dans  le  règne  végétal.  On  le  rencontre 
dans  les  racines  d’année  [Inula  Helenium)  de  chicorée,  de  pyrèthre, 
dans  les  bulbes  de  colchique,  les  tubercules  de  dahlia,  les  topinam- 
bours, etc.  On  l’extrait  des  tubercules  de  dahlia  en  les  réduisant  en 
pulpe  et  lavant  la  pulpe  par  un  filet  d’eau,  au-dessus  d’un  tamis.  11 
passe  un  liquide  laiteux  qui  laisse  déposer  l’inuline.  Celle-ci  est 
formée  par  des  granules  analogues  à celles  de  l’amidon.  Elle  se 
gonfle  dans  l’eau  froide,  dans  laquelle  elle  est  très-peu  soluble 
Elle  est  très-soluble  dans  l’eau  bouillante  qui  la  laisse  déposer  sous 
forme  pulvérulente,  par  le  refroidissement.  La  solution  aqueuse 
dévie  cà  gauche  le  plan  de  polarisation.  Elle  n’est  point  colorée  en 
bleu  par  l’iode  qui  lui  communique  une  teinte  jaune  brun  fugitive. 
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Pai  une  longue  ébullition  avec  1 eau  ou  par  l’action  des  acides 
étendus,  l’inuline  est  convertie  en  lévulose. 


GLYCOGÈNE. 

CC1I'«0». 

Ce  corps,  isomérique  avec  la  cellulose  et  avec  l’amidon,  existe 
dans  l’économie  animale.  Cl.  Bernard  l’a  découvert  dans  le  foie 
et  plus  tard  dans  le  placenta.  Il  existe  aussi  dans  beaucoup  d’or- 
ganes pendant  la  vie  fœtale.  On  peut  obtenir  du  glycogène  presque 
pur  en  ajoutant  une  grande  quantité  d’acide  acétique  cristallisable 
à une  décoction  de  foie  concentrée  et  refroidie.  La  glycogène  se 
précipite  aussi,  lorsqu'on  ajoute  de  l’alcool  h une  décoction  de  foie. 
A l’état  de  pureté,  ce  corps  est  une  poudre  blanche  amorphe.  Sé- 
ché à l’air,  il  présente  la  composition  CciP-Oc.  (E.  Pelouze.)  A 100", 
il  perd  une  molécule  d’eau.  (Kekulé.) 

Il  forme  avec  l’eau  une  liqueur  opalescente.  L’alcool  et  l’éther  ne 
le  dissolvent  point.  Les  acides  étendus  le  convertissent  en  glucose 
à la  tempéiatuie  de  1 ébullition.  L iode  le  colore  en  violet  ou  en 
brun  rouge. 

GOMMES. 

On  désigne  sous  le  nom  de  gommes  et  de  mucilages  des  sub- 
stances très-répandues  dans  le  règne  végétal,  et  qui,  en  se  dissol- 
vant ou  en  se  gonflant  dans  l’eau,  lui  donnent  une  consistance 
mucilagineuse.  On  distingue  les  gommes  proprement  dites,  qui 
sont  solubles  dans  1 eau,  des  substances  mucilagineuses  qui  ne  font 
que  s y gonflei . Les  un^  et  les  autres  fournissent  de  l’acide  muci— 
que  (p.  G52)  et  de  l’acide  oxalique  lorsqu’on  les  traite  par  l’acide 
azotique.  La  gomme  fournil  en  même  temps  une  petite  quantité 
d’acide  tartrique. 

Gomme  aral>i(|ue.  — La  gomme  récoltée  en  Arabie  est  iden- 
tique avec  la  gomme  du  Sénégal.  Elle  découle  naturellement  de 
différents  acacias.  Elle  se  dissout  abondamment  dans  l’eau  froide 
et  est  précipitée  de  sa  solution  par  l’alcool.  M.  Fremy  admet  qu’elle 
est  essentiellement  formée  par  les  sels  de  calcium  et  de  potassium 
d’un  acide  qu’il  a désigné  sous  le  nom  d’aafZe  gummique. 

Séché  à 100°,  ce  corps  possède  la  composition  représentée  par  la 
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formule  C*‘MI--0‘^  11  est  très-soluble  dans  l’eau;  sa  solution  dévie 
le  plan  de  polarisation  à gauche. 

Chauffé  de  120®  à 150%  il  devient  insoluble  dans  l’eau  et  se  con- 
vertit en  acide  mélacjummique.  D’après  M.  Fremy,  la  gomme  des 
cerisiers  et  des  pruniers  (gomme  du  pays)  est  formée  par  un  mé- 
lange de  gummates  solubles  dans  l’eau  froide  et  de  métagummates 
insolubles.  Les  métagummates  sont  insolubles  dans  l’eau,  mais 
lorsqu’on  les  fait  bouillir  avec  ce  liquide,  ils  se  convertissent  de 
nouveau  en  gummates  solubles. 

Le  sous-acétate  de  plomb  forme  un  précipité  blanc  abondant 
dans  une  solution  de  gomme  arabique. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  la  gomme  arabique  avec  de  l’acide  sulfu- 
rique étendu,  on  la  convertit  en  un  mélange  de  deux  matières  su- 
crées, l’une  incristallisable,  l’autre  cristallisable  en  gros  prismes 
rhombiques,  incolores,  doués  d’une  saveur  sucrée,  fusibles  à 160°. 
Cette  matière  a reçu  le  nom  d'arahinose.  Elle  réduit  la  liqueur 
cupro-potassique.  Elle  n’est  point  fermentescible.  Elle  est  isomé- 
rique  avec  la  glucose. 

Cioinuie  odrag^ante.  — Cette  gomme  découle  d'astragales  du 
Levant  et  de  la  Perse.  La  gomme  de  Bassora  paraît  provenir  d’une 
espèce  de  cactus.  L’une  et  l’autre  renferment  une  matière  mucila- 
gineuse  insoluble  dans  l’eau  qui  la  gonfle,  de  manière  à la  trans- 
former en  une  gelée  transparente.  C’est  la  bassorine.  Avec  l’acide 
azotique,  cette  matière  donne  beaucoup  d’acide  mucique.  Lorsqu’on 
la  fait  bouillir  avec  l’acide  sulfurique  étendu,  on  la  convertit  aisé- 
ment en  glucose  cristallisable. 

CELLULOSE. 

C01I.Ü05 


On  nomme  ainsi  la  matière  qui  forme  les  parois  des  jeunes  cel- 
lules végétales  et  qui  se  trouve  déposée,  à l’état  de  mélange  avec 
d’autres  matières,  dans  les  cellules  plus  âgées,  nolamment  dans  les 
fibres  ligneuses.  La  moelle  de  sureau  et  celle  de  V Æschinomene  pa- 
le  coton,  le  vieux  linge,  le  papier,  constituent  de  lacellulose 
liresque  pure. 

Dans  les  fibres  ligneuses,  dans  le  bois,  la  cellulose  est  pénétrée 
de  substances  étrangères  de  nature  diverse,  parmi  lesquelles 
M .Payen  a distingué  la  malière  incruslanle  qui  épaissit  les  tissus 


CELLULOSE. 


m 

et  leur  donne  de  la  rigidité.  Parmi  les  autres,  notons  des  matières 
azotées,  des  matières  résineuses,  diverses  matières  colorantes,  etc. 
A ces  substances  organiques  viennent  se  joindre,  dans  les  fibres 
ligneuses,  des  éléments  minéraux  qui  se  trouvent  plus  ou  moins 
modifiés  dans  les  cendres. 

Le  vieux  linge,  le  coton,  sont  les  matières  les  plus  propres  à la 
préparation  de  la  cellulose  pure.  Après  avoir  fait  bouillir  ces  ma- 
tières avec  une  solution  faible  de  potasse  caustique,  on  les  lave,  on 
les  épuise  successivement  par  une  solution  de  chlore,  l’acide  acé- 
tique, l’alcool,  l’éther,  l’eau,  et  on  les  fait  sécher  à 100".  Le  produit 
insoluble  qui  reste  après  tous  ces  traitements  est  considéré  comme 
de  la  cellulose  pure. 

Propriétés.  — La  cellulose  est  une  substance  solide,  blanche, 
diaphane,  d’une  densité  de  1,25  à 1,45.  Elle  est  insoluble  dans 
l’eau,  l’alcool,  l’éther,  les  acides  et  les  alcalis  étendus.  Elle  se  dissout 
dans  la  liqueur  cupro-ammoniacale,  qu’on  obtient  en  faisant  dis- 
soudre dans  une  petite  quantité  d’ammoniaque  concentrée,  l’hy- 
drate ou  le  carbonate  de  cuivre,  ou  mieux,  en  faisant  dissou- 
dre du  cuivre  métallique  dans  l’ammoniaque  au  contact  de  l’air. 
(Schweizer.) 

Soumise  à la  distillation  sèche,  la  cellulose  laisse  un  résidu  de 
charbon  et  donne  de  nombreux  produits  gazeux  et  liquides.  On  sait 
que  les  gaz  obtenus  par  la  distillation  du  bois  servent  à l’éclairage 
dans  quelques  villes.  Les  produits  liquides  se  partagent  ordinaire- 
ment en  deux  couches,  l’une  aqueuse  qui  renferme  de  l’acide  acé- 
tique, de  l’esprit  de  bois,  de  l’acétone,  etc.  ; l’autre  insoluble  qui 
constitue  le  (joudron  de  bois. 

Lorsqu’on  arrose  de  la  cellulose,  de  la  charpie,  par  exemple,  avec 
de  l’acide  sulfurique  concentré  et  qu’on  broie  le  tout  rapidement, 
on  obtient  une  masse  visqueuse,  peu  colorée,  qui  renferme,  indé- 
pendamment d’une  combinaison  d’acide  sulfurique  et  de  cellulose 
(acide  sulfo-ligneux),  des  substances  résultant  de  la  désagrégation 
de  la  cellulose.  Suivant  que  l’action  de  l’acide  est  plus  ou  moins 
prolongée,  il  se  forme,  soit  une  substance  insoluble  dans  l’eau, 
colorableen  bleu  par  l’iode  et,  par  conséquent,  analogue  à l’amidon, 
soit  une  matière  soluble  analogue  à la  dextrine.  (Béchamp.)  Lors- 
qu’on ajoute  de  l’eau  à cette  masse  visqueuse  et  qu’on  soumet  le 
tout  à une  ébullition  prolongée,  il  se  forme  une  glucose  fermentes- 
cible. (Braconnot.) 
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CCH‘003  + II^O  = CGIIi‘^06 

Cellulose.  Glucose. 

Lorsqu’on  trempe  du  papier  dans  de  l’acide  sulfurique  étendu  de 
la  moitié  de  son  volume  d’eau,  et  qu’on  le  fait  sécher  après  l’avoir 
lavé  avec  soin,  on  obtient  une  matière  semi-transparente  douée 
d’une  certaine  roideur,  et  semblable  par  son  aspect  au  parchemin. 
(Figuier  et  Poumarède,  llofmann.)  C’est  ce  que  l’on  nomme  le  par- 
chemin végétal. 

Une  solution  de  chlorure  de  zinc  convertit,  à froid,  la  cellulose 
en  une  matière  amyloïde  colorable  en  bleu  par  l’iode;  lorsqu’on 
chauffe,  le  tout  se  dissout,  et  il  se  forme  de  la  glucose. 

Lorsqu’on  chauffe  la  charpie  avec  une  solution  concentrée  de 
chlorure  de  chaux,  une  réaction  très-violente  se  manifeste,  et  il  se 
dégage  des  torrents  de  gaz  carbonique. 

Fulmi-coton.  — Lorsqu'on  trempe,  pendant  une  demi-minute, 
du  coton  cardé  dans  de  l’acide  azotique  monohydraté,  qu’on  lave 
rapidement  le  produit  à grande  eau,  et  qu’on  le  sèche  à l’air,  ou 
oblient  une  substance  possédant,  à peu  de  chose  près,  l’apparence 
extérieure  du  coton,  mais  très-inflammable  et  brûlant  subitement 
sans  laisser  de  résidu.  C’est  fui  mi-colon  ou  pyvoxyUne,  quia  été 

découvert  par  Schœnbein  en  1847. 

Dans  cette  préparation,  on  peut  remplacer  avantageusement  l’a- 
cide azotique  monohydraté  par  un  mélange  de  1 volume  d’acide 
fumant  avec  5 volumes  d’acide  sulfurique.  La  pyroxyline  paraît 
constituer  un  mélange  de  cellulose  dinilrée  et  de  cellulose  trinilrée. 

CcipoQs  CGIls(Az0-)-03  CciU(Az0-)s03 

Cellulose.  Cellulose  dinilrée.  Cellulose  trinilrée. 

Le  fulmi-coton  offre  l’aspect  du  coton:  il  est  un  peu  plus  rude 
au  toucher  et  présente  quelquefois  une  légère  teinte  jaunàire.  11 
est  très-inflammable  et  brûle  subitement  sans  laisser  de  résidu,  en 
donnant  une  masse  de  produits  gazeux  formés  de  gaz  carbonique, 
oxyde  de  carbone,  bioxyde  d’azote,  etc.,  et  de  vapeur  d’eau. 

Le  fulmi-coton  est  insoluble  dans  l’eau,  l’alcool,  l’éther,  le  chlo- 
roforme, la  solution  cupro-ammoniacale.  Il  est  plus  ou  moins  so- 
luble dans  un  mélange  d'alcool  et  d’éther.  La  solution  épaisse  porte 
le  nom  de  collocUon  et  est  employée  en  chirurgie  et  en  photo- 
graphie. 

Lorsqu’on  chauffe  la  pyroxyline  avec  une  solution  concentrée  de 
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clilorure  ferreux,  il  se  dégage  du  bioxyde  d’azote  et  la  cellulose 
est  régénérée.  (Bécliamp.) 
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On  nomme  ainsi  des  combinaisons  complexes  qui  se  dédoublent, 
dans  diverses  métamorphoses,  avec  flxation  d’eau,  en  glucose  et 
en  d autres  corps,  comme  les  éthers  se  dédoublent,  en  absorbant 
de  l’eau,  en  alcools  et  en  acides. 

Cette  définition  rapproche  les  glucosides  des  éthers  composés, 
rapprochement  qui  paraît  légitime,  puisqu’on  sait,  par  les  expé- 
riences de  M.  Berlhelot,  que  la  glucose  fait  fonction  d’alcool  polya- 
tomique. 

Divers  principes  immédiats,  d’origine  végétale,  peuvent  être  ran- 
gés dans  la  classe  des  glucosides.  Nous  citerons  particulièrement 
les  suivants; 
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Amygdaline.  . . . C-oiI-’AzO"  amandes  amères. 

Salicine écorces  de  saule  et  de  peuplier. 

Populine écorce  et  feuilles  du  tremble. 

Phloridzine  ....  C-'n-^0'°  écorce  des  racines  d’arbres  fruitiers. 

Aibutine C'-H'®0’  feuilles  de  Y Arciostaphylos  uva  ursi.\ 

Convolvuline  . . . j 

Jalappine j racine  de  jalap. 

Esculine écorce  de  marron  d’Inde. 

Fraxine C-‘IF«0”  écorce  de  frêne. 

Daphnine Daphné  alpina,  Daphné  mezcreum. 

Guiiiovine C^^«1F808  écorce  de  C'/iûm  noua. 

écorce  de  chêne,  noix  de  galle,  etc. 


Parmi  tous  ces  corps,  nous  ne  décrirons  quel’amygdaline,  la  sa- 
licine, la  populine,  la  phloridzine  et  le  tannin  ou  acide  tannique. 

Amygdaline  C-“lP"AzO‘i.  — L’alcool  e.\ trait  ce  corps  du  tour- 
teau d amandes  amères.  Il  se  dépose  de  sa  solution  alcoolique  en 
cristaux  renfermant  211-0.  La  solution  aqueuse  le  laisse  déposer  en 
cristaux  assez  volumineux  renfermant  5 molécules  d’eau  de  cris- 
tallisation. 

L’amygdaline  est  très-soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool  bouillant. 
La  solution  aqueuse  dévie  le  plan  de  polarisation  à gauche 

Par  l’action  des  acides  étendus,  l’amygdaline  se  dédouble  en 
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acide  prussique,  hydrure  de  benzoyle  (essence  d’amandes  amères) 
et  glucose. 

C-oil^UzOïi  -h  211-0  = CnieO  + CAzII  + 2CgIP^g 

Aniygdaline.  Hydrure  Acide  Glucose. 

de  benzoyle.  cyanliydriqiie 

Le  même  dédoublement  s’accomplit  sous  l’inHuence  de  l’eau  et 
d’un  ferment  contenu  dans  les  amandes  amèreset  dansles  amandes 
douces,  ferment  qu’on  désigne  sous  le  nom  à!émulsine  ou  de  sy- 
naptase.  C’est  une  matière  azotée,  soluble  dans  l’eau.  Elle  n’agit 
sur  l’amygdaline  qu’en  présence  de  l’eau.  On  sait,  en  effet,  que  les 
amandes  amères  ne  développent  l’odeur  de  l’acide  prussique  que 
lorsqu’on  les  humecte  avec  de  l’eau. 

l^aliclne  C^MD^O"^.  — La  salicine  se  trouve  toute  formée  dansles 
écorces  de  saule  et  de  peuplier,  M.  Wœhler  en  a signalé  l’existence 
dans  le  castoréum.  Pour  la  préparer;  on  épuise  l’écorce  de  saule 
par  l’eau  bouillante,  et  après  avoir  concentré  les  liqueurs,  on  les 
fait  digérer  avec  de  la  litliarge.  On  filtre  et  l’on  évapore  en  consis- 
tance sirupeuse.  La  salicine  se  dépose  au  bout  de  quelques  jours. 

Elle  se  présente  sous  forme  de  petites  lamelles  ou  aiguilles  bril- 
lantes, solubles  dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  insolubles  dans  l’éther. 

Sa  solution  aqueuse  dévie  à gauche  le  plan  de  polarisation. 

La  salicine  se  dissout  dans  l’acide  sulfurique  en  formant  une  li- 
queur rouge. 

Sous  l’influence  d’une  solution  d’émulsine  (ferment  azoté  des 
amandes),  elle  se  dédouble  en  un  corps  neutre,  la  saligénine,  et  en 
glucose.  (Piria.) 

Ci-oipsOT  4_  II-2Q  = cnW  + CGlli^OG 

Salicine.  Saligénine.  Glucose. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  étendus  la  dédoublent  à 
chaud  en  salirétine  eten  glucose.  Ces  corps  seront  décrits  plus  loin. 

Lorsqu’on  fond  la  salicine  avec  de  l’hydrate  de  potassium,  il  se 
dégage  de  l’hydrogène,  et  il  se  forme  de  l’acide  salicylique  et  de 
l’acide  oxalique. 

Par  l’action  d’un  mélange  de  bichromate  de  potassium  et  d’acide 
sulfurique,  la  salicine  donne  du  gaz  carbonique,  de  l’acide  formique- 
et  une  essence  oxygénée,  l’hydrure  de  salicyle  ou  aldéhyde  salicy- 
lique Cnieo-.  (Piria.) 
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Populiiic  -h  2II-0.  — Braconnot  a découvert  celle  sub- 

stance dans  l’écorce  et  dans  les  feuilles  du  tremble  [Populus  ire- 
mula).  l’en  extraire,  on  les  épuise  par  l’eau  bouillante.  On 
précipite  la  décoction  par  le'sous-acélate  de  plomb;  on  filtre  et  l’on 
évapore  la  liqueur  en  consistance  de  sirop  clair.  Par  le  refroidisse- 
ment, la  populine  se  dépose  sous  forme  d’un  précipité  cristallin. 
Convenablement  purifiée,  elle  se  présente  en  aiguilles  incolores, 
soyeuses,  Irès-fmes.  Sa  saveur  est  sucrée.  Elle  est  peu  soluble 
dans  l’eau,  plus  soluble  dans  l’alcool.  Sous  l’influence  des  acides 
étendus,  elle  se  dédouble  en  acide  benzoïque,  saliréline  et  glu- 
cose; ces  deux  derniers  produits  résultent  sans  doute  du  dédouîale- 
ment  de  la  salicine.  La  populine  paraît  donc  être  la  combinaison 
benzoïque  de  la  salicine. 

-h  H^O  = CélieO^  + Ci^lpsO’^ 

Populine.  Acide  benzoïque.  Salicine. 

Phloridzioe  C-'ll-^0*o+2IPO.  — On  rencontre  cette  substance 
dans  l’écorce  du  pommier,  du  poirier,  du  prunier,  du  cerisier,  et 
principalement  dans  l’écorce  des  racines  des  arbres  fruitiers.  Pour 
l’extraire,  on  fait  bouillir  cette  écorce  avec  de  l’eau,  on  décante  la 
solution  bouillante,  on  la  concentre,  et  on  l’abandonne  dans  un  en- 
droit frais.  Par  le  refroidissement,  la  phloridzine  se  dépose:  on  la 
purifie  par  une  nouvelle  cristallisation,  après  l’avoir  décolorée  à 
l’aide  du  charbon  animal. 

Pure,  elleformedes  aiguilles  soyeuses  incolores.  Elle  possède  une 
saveur  amère  et  un  arrière-goût  sucré.  A peine  soluble  dans  l’eau 
froide,  elle  se  dissout  abondamment  dans  l’eau  bouillante  et  dans 
l’alcool.  La  solution  alcoolique  dévie  le  plan  depolarisation  à gauche. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  étendus  dédoublent  la 
phloridzine  en  phlorétine  et  en  glucose.  (Stas). 

C21II24010  JPO  _ C‘5IIi405  CcH'^Og 

Pliloridzine.  Phlorétine.  Glucose. 

La  phloréline  est  une  substance  blanche  crislallisable  en  petites 
paillettes,  peu  soluble  dans  l’eau,  trés-soluble  dans  l’alcool.  Chauf- 
fée avec  delà  potasse,  la  phloréline  se  dédouble  en  acide  phlorélique 
€t  en  phloroylucine, 

C1511I405  IJ2Q  _ C3|IlOQ5  C<^JIG03 

Phloréline.  Acide  phlorélique.  Phlofoglucine, 


648 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

La  phlorogliicine  se  présente  sous  forme  de  gros  cristaux  doués 
d’une  saveur  sucrée. 

Tannin  ou  acide  tannique  C‘^^II--0‘^.  — On  désigne  SOUS  le 
nom  de  tannins  ou  d’acides  taniiiques  des  composés  très-répandus 
dans  le  régne  végétal,  légèrement  acides  et  qui  sont  caractérisés 
par  deux  propriétés  importantes,  savoir:  de  précipiter  les  solu- 
tions de  gélatine  et  des  matières  albuminoïdes,  et  de  produire  dans 
les  sels  ferriques  une  coloration  d’un  noir  bleuâtre  ou  verdâtre.  La 
plus  importante  de  ces  combinaisons,  le  tannin  de  l’écorce  de  chêne 
ou  acide  quercitannique  est  une  glucoside.  Sous  l’influence  des 
acides  étendus,  il  se  dédouble  en  acide  gallique  et  en  glucose. 
(Strecker.) 

On  rencontre  le  tannin  dans  l’écorce  de  chêne,  dans  le  sumac,  et 
en  grande  quantité  dans  les  noix  de  galle,  excroissances  que  déve- 
loppe la  piqûre  d’un  insecte  sur  les  feuilles  et  les  branches  du  Qiier- 
eus  infectoria. 

Pour  le  préparer,  on  introduit  la  noix  de  galle  concassée  en 
poudre  grossière,  dans  une  allonge  dont  l’extrémité  est  bouchée 
avec  une  mèche  de  coton,  et  l’on  place  l’allonge  sur  une  carafe. 
Dans  cet  appareil  de  déplacement,  on  épuise  la  noix  de  galle  avec  de 
l’éther  ordinaire  du  commerce.  La  liqueur  éthérée,  colorée  en  jaun 
brun,  se  ressemble  dans  la  carafe  et  se  sépare  du  jour  au  lendemain 
en  deux,  quelquefois  trois  couches.  La  couche  inférieure  est  une 
solution  aqueuse  et  très-concentrée  de  tannin.  On  la  sépare  et  on  la 
dessèche  dans  une  étuve.  11  reste  de  l’acide  tannique,  sous  forme 
d’une  masse  légère,  boursouflée,  offrant  une  teinte  jaunâtre. 

Le  tannin  est  une  substance  solide,  amorphe,  incolore,  douée 
d’une  saveur  fortement  astringente.  Il  est  très-soluble  dans  l’eau 
moins  soluble  dans  l’alcool,  insoluble  dans  l’éther  pur. 

Lorsqu’on  chauffe  l’acide  tannique  il  fond;  entre  210  et  2lb“,  il 
laisse  dégager  du  gaz  carbonique  et  donne  du  pyrogallol  C^IPO^ 
qui  se  volatise.  Il  reste  un  résidu  noir  (acide  métagallique). 

Au  contact  de  l’air,  la  solution  aqueuse  d'acide  tannique  absorbe 
de  l’oxygène,  dégage  du  gaz  carbonique  et  laisse  déposer  de  l’acide 
gallique.  Cette  transformation  s’accomplit  plus  rapidement  lorsqu’on 
fait  bouillir  le  tannin  du  chêne  avec  de  l’acide  sulfurique  ou  chlor- 
hydrique étendu. 

C27ji->«oi7  411-0  = 5CnieO”^  -h  Ccil*"-0c 

Acide  lanniqiic.  Acide  gallique.  Glucose. 
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D’après  les  recherches  de  M.  H.  Schiff,  le  lannin  proprement  dit 
ne  serait  pas  une  glucoside,  il  représenterait  Vacide  digallique 
C'MpoO'J,  c’est-à-dire  un  acide  dérivant  de  deux  molécules  d’acide 
gallique  par  soustraction  d’une  molécule  d’eau.  En  fixant  de  l’eau, 
la  molécule  de  tannin  formerait  deux  molécules  d'acide  gallique 

CU1I10Q9  ii^O  = 2C’1160s 

Acide  digallique.  Acide  gallique. 

La  solution  d’acide  tannique  produit  dans  les  sels  ferriques  un 
précipité  noir  bleuâtre  qui  constitue  l’encre.  Elle  ne  colore  pas 
les  sels  ferreux  ; mais  le  mélange  exposé  à l’air  ne  tarde  pas  à 
noircir  en  attirant  l’oxygène. 

Le  tannin  est  employé  en  médecine  comme  astringent.  La  noix 
de  galle,  qui  en  est  très-riche,  sert  à la  fabrication  de  l’encre.  Pour 
préparer  une  bonne  encre  on  peut  employer  la  recette  suivante.  On 
épuise  un  kilogramme  de  noix  de  galle  pulvérisée  par  14  litres 
d’eau;  on  filtre  et  l’on  ajoute  à la  solution  d’abord  500  grammes  de 
gomme  arabique,  puis  une  solution  de  500  grammes  de  sulfate  fer- 
reux (couperose  verte).  On  agite  le  mélange,  et  on  l’abandonne  à 
l’air  jusqu’à  ce  qu’il  ait  pris  une  belle  teinte  noire. 
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Les  corps  que  nous  avons  étudiés  jusqu’à  présent  sont  riches  en 
atomes  d’hydrogène.  La  plupart  en  sont  saturés  ou  dérivent  au  moins 
de  composés  qui  le  sont.  Les  carbures  d’hydrogène €''11““+^,  les  al- 
cools C”H-“'^-0, les  acides  gras  C°H-“0-,  sont,  dans  ce  genre  décom- 
posés, les  plus  riches  en  hydrogène  qu’on  connaisse  : ils  appartien- 
nent, comme  on  dit,  à la  série  grasse.  Mais  il  existe  d’autres 
composés,  qui  possèdent  comme  les  précédents  le  caraclère  d’hy- 
drocarbures, d’alcools,  d’acides,  et  dans  lesquels  le  rapport  entre 
les  atomes  de  carbone  et  d’hydrogène  n’est  plus  le  même.  Ces  der- 
niers y diminuent  par  rapport  aux  autres.  On  comprendra  ces  re- 
lations en  jetant  les  yeux  sur  les  formules  suivantes. 


hydrure  de  décyle. 
décyléne. 

Cioj[i8  menlliéne. 

Cio|ii6  térébenlhène, 
(]io[ji4  cymène. 

naplilaline. 


C101J220  hydrate  de  décyle. 
Ciojpuo  camphre  de  inenllie. 
camplire  de  Bornéo, 
camphre  ordinaire, 
tliymol. 

aldéhyde  cuminique. 

37 
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Un  11  ’ès-grand  nombre  de  ces  corps,  non  saturés  d’hydrogène, 
appartiennent  ou  se  rattachent  à ces  substances  aromatiques  qu’on 
désigne  sous  le  nom  d’essences  ou  d’huiles  essentielles.  De  là  le 
nom  de  combinaisons  aronialiques  qu’on  a donné  à l’ensemble  de 
ces  corps  peu  riches  en  hydrogène. 

Parmi  les  hydrogènes  carbonés  qui  font  partie  delà  série  aroma- 
tique, le  plus  intéressant  est  la  benzine,  qu’on  retire  aujourd’hui 
en  quantités  immenses  du  goudron  de  houille.  Ce  corps  est  aussi 
important  parles  applications  qu’il  a reçues  dans  les  arts,  que  par 
les  considérations  théoriques  qui  s’y  rattachent.  M.  Kekulé  en  -a  fait 
le  pivot  de  la  série  aromatique.  Cette  série  ne  comprendrait,  dans 
un  sens  restreint,  que  les  dérivés  de  la  benzine.  En  un  mot,  ce  der- 
nier corps  formerait  le  noyau  de  tous  les  composés  aromatiques. 

M.  Kekulé  admet  que  les  G atomes  de  carbone  de  la  benzine  for- 
ment une  chaîne  fermée,  chacun  d’eux  étant  rivé  à ses  voisins  d’un 
côté  par  une,  de  l’autre  par  deux  unités  de  saturation.  Un  atome 
d’hydrogène  est  en  rapport  avec  chacun  des  atomes  de  carbone. 

H 

I 

C 

II-G  C-H 

I II 

II-C  G-H 

/ 

G . 

il 

Benzine  (*). 

Les  composés  aromatiques  les  plus  nombreux  et  les  plus  divers 
dérivent  par  substitution  de  diflerents  éléments  ou  groupes  à l’hy- 
drogène d’une  molécule  de  benzine,  cette  molécule  formant,  pour 
ainsi  dire,  le  noyau  de  tous  ces  composés  aromatiques. 

1“  Q’un  atome  d’hydrogène  soit  remplacé  par  du  chlore  ou  du 
brome,  il  en  résultera  de  la  benzine  monochlorée  ou  monobromée» 
qu’on  nomme  aussi  chlorure  ou  bromure  de  phényle. 

C61I6  cqpCl  CciPBr 

Benzine.  Chlorure  de  phényle.  Bromure  de  phényle. 

2“  Qu’un  atome  d’hydrogène  soit  remplacé  par  l’oxhydryle 

(*)  Dans  cette  formule,  les  traits  d’union  marquent  l’échange  d’une  atomicité 
ou  unité  de  saturation,  les  doubles  traits  d'union  l’échange  de  2 atomicités 
entre  les  atomes  de  carbone  voisins. 
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(Oïl),  il  en  résultera  du  phénol  ou  hydrate  de  phényle.  La  substi- 
tution de  deux  groupes  011  à deux  atomes  d’hydrogène  donnera 
naissance  aux  oxyphénols;  celle  de  trois  groupes  ÜII  à trois  atomes 
d’hydrogène,  h la  phloroglucine  (page  080). 

mr  on 

cqie  cqo<x  ccii^^oii 

"011 

Benzine.  riiènol.  O.xypliênol.  Plilorogliicine 

cl  isomères.  et  isomères. 


5®*  La  substitution  d’un  ou  de  plusieurs  groupes  (AzO-)'  à un  ou 
plusieurs  atomes  d’hydrogène  de  la  benzine  donne  naissance  à des 
dérivés  nitrés. 

t 

Cqie  CGII^-Az0‘^ 

Benzine.  Nitrobenzine.  DinitroLenziiie. 


4°  La  substitution  du  groupe  (AzII-)  à un  atome  d’hydrogène  de  la 
benzine  donne  naissance  à la  phénylamine  ou  aniline  ; celle  de  deux 
gioupes  AzII'  à deux  atomes  d’hydrogène,  à la  phénylène-diamine. 


C6II«  C«H3-j\zU2 

\4ZII2 

Benzine.  Phénylamine.  Pliènylène- diamine 

et  isomères. 

5 Qu  on  remplace  dans  la  benzine  un  ou  plusieurs  atomes  d’hy- 
drogène par  autant  de  groupes  méthyliques  CH-,  on  formera  les  ho- 
mologues supérieurs  de  la  benzine,  savoir  : 


C6H6 

Coil« 

C«11SCIF 

^ “ \(;iF 

C»H‘*  = 

riF 

CoiP^CIF 

G (Cl  11^)0 

benzine. 

toluène  (mélhylbenzine). 

xyléne  et  isomères  (dimèthylbenzines). 

mèsilylène  et  isomères  (trimétliylbenzincs). 
liexamétliylbenzine. 


Un  atome  d’éthyle  peut  remplacer  un  atome  d’hydrogène  de  la 
benzine.  Il  en  résulte  de  l’éthylbenzine,  qui  est  isomérique  avec  la 
dimélhylbenzine  (xyléne). 
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Ccii5_C'2lls 

Élliylbenzine.  Diméthylbenzine. 


Voici  des  cas  d’isomérie  du  même  genre  et  qui  reçoivent  la  même 
nterprétalion. 

Un  atome  d’hydrogêne  de  la  benzine  peut  être  remplacé  par  un 
groupe  propyle  C^IF.  Il  en  résulte  de  la  propylbenzine  (cumène) 
isomérique  avec  la  trimélhylbenzine. 

Un  atome  d’hydrogène  de  la  benzine  peut  être  remplacé  par  un 
groupe  éthylique  et  un  second  atome  d’hydrogène  par  un  groupe 
méthylique  : il  en  résulte  de  l’éthyle-méthylbenzine  isomérique 
avec  la  propylbenzine  et  avec  la  triméthylbenzine. 


Propylbenzine 

(cumène). 


f’âilo 

rGii4/'-' 

^ "'GIF 


GIF 

G6tF-ClF 

^GIF 


Élliyle-mélliylbenzine.  Tiiméthylbenzine. 


Ges  groupes  alcooliques  qui  sont  ainsi  substitués  à l’hydrogène 
de  la  benzine  constituent,  suivant  l’expression  de  M.  Kekulé,  des 
chaînes  latérales  qui  sont  greffées  pour  ainsi  dire  sur  le  noyau 
benzique  ou  chaîne  principale. 

G“  Les  acides  aromatiques  proprement  dits  résultent  de  la  sub- 
stitution d’un  ou  plusieurs  groupes  carboxyle  GO. 011  = GO-H  à un 
ou  plusieurs  atomes  d’hydrogène  du  noyau  benzique. 

G6116  Gqp-GO^^lI  CG1F<^^"}{  G61F{G0‘^1I)-  G6{G0ni)6 

Benzine.  Acide  benzoïque.  Acide  phtalique  Acide  trimêsique  Acide 

et  isomères.  et  isomères.  mellique. 

6“  Dans  les  homologues  de  la  benzine,  les  substitutions  de  Gl,  Br, 
011, AzH-,  GO-H,  à l’hydrogène,  peuvent  se  faire  soit  dans  la  chaîne 
principale,  soit  dans  les  chaînes  latérales  : il  en  résulte  des  com- 
posés qui  sont  isomériques  les  uns  avec  les  autres. 

a.  En  substituant  dansle  toluène  un  atome  dechlore  à un  atome 
d’hydrogène,  on  obtient  deux  composés  isomériques  GHPGl.  Dans 
l’un,  le  chlore  est  entré  dans  la  chaîne  latérale  ; dans  l’autre,  il  est 
contenu  dans  le  noyau  benzique,  comme  le  groupe  GIF  lui- 
même. 

G^IF-CIF  GqF-GlFGl 

Toluène.  Chlorure  de  benzyle.  Toluène  cliloré. 
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b.  Les  phénols  résultent  de  la  substitution  de  (011)  à un  atome 
d’hydrogène  de  la  chaîne  principale.  Que  cette  substitution  se  fasse 
dans  une  chaîne  latérale,  il  en  résultera  un  alcool  aromatique  iso- 
mérique  avec  le  phénol  correspondant. 

C6113-C1I5  CCII«-CII2(0H) 

' ^CIP 

Toluène.  Alcool  benzyliquc.  Crésol. 

ou  phénol  crésylique. 

c.  La  substitution  d’un  groupe  carboxyle  CO-II  à un  atome 
d’hydrogène  dans  le  noyau  benzique  du  toluène  CeiI^-ClP,  engendre 
des  acides  aromatiques,  1 acide  toluique  et  ses  isomères  ; le  car- 
boxyle vient- il  à se  substituer  à un  atome  d’hydrogène  dans  la 
chaîne  latérale  CH-’,  il  en  résulte  de  l’acide  alpha-toluique,  isomé- 
rique  avec  les  acides  précédents. 


Toluène. 


r6Ti4/Cll^ 
Acides  toluiques. 


CeiP-CIMO^II 

Acide  a-toluique. 


d.  Que  deux  groupes  011  se  substituent  à deux  atomes  d’hydro 
gène  dans  la  chaîne  principale,  il  se  formera  un  oxyphénol. 


Cil- 

cqi-^oii 

^011 

Orcinc. 


e.  La  substitution  du  groupe  ÂzlT-^  à un  atome  d’hydrogène  (ou 
de  chlore),^  dans  la  chaîne  principale,  d'un  côté,  dans  la  chaîne  la- 
térale, de  1 autre,  donnera  lieu  à des  alcaloïdes  isomériques. 

Ccil5-Cll2(AzlI-) 

Benzylamine.  Tolnidine. 

7"  Ce  n’est  pas  tout:  les  chaînes  latérales  peuvent  se  greffera 
différents  endroits  sur  le  noyau  benzique,  en  se  substituant  à l’hy- 
drogène uni  à tel  ou  tel  atome  de  carbone.  Leurs  positions  et  leurs 
distances  relatives  dans  ce  noyau  déterminent  de  nombreuses  iso- 
méries. 

11  est  important  de  faire  connaître  le  principe  de  ces  isoméries. 
Considérons  les  cas  les  plus  simples,  ceux  qui  sont  relatifs  aux 
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composés  dans  lesquels  deux  atomes  d’hydrogène  sont  remplacés 
par  2 éléments  ou  par  deux  groupes  monoalomiques.  Ces  compo- 
sés sont  les  dérivés  bisubstitués  de  la  benzine.  Or  l’expérience  a 
démontré  qu’il  existe  trois  dérivés  bisubstitués  de  chaque  espèce. 

Ainsi,  on  connaît  trois  hydrocarbures  renfermant  2 groupes  CIP 
substitués  .chacun  à un  atome  d’hydrogène  de  la  benzine,  trois 
phénols  renfermant  deux  groupes  011,  trois  acides  renfermant 
chacun  un  groupe  carboxyle  CO-II  et  un  groupe  OII  substitués  à 
un  atome  d’hydrogène;  trois  acides  renfermant  2 groupes  carboxyle 
substitués  à deux  atomes  d’hydrogène.  Cette  substitution  peut  se 
faire,  en  effet,  de  trois  manières  différentes.  Les  six  atomes  de 
carbone  formant  une  chaîne  fermée,  chaque  C fixant  H,  le  rempla- 
cement de  cet  II  peut  intéresser  deux  atomes  de  carbone  voisins, 
ou  deux  atomes  de  carbone  séparés  par  un  troisième  atome  de  car- 
bone, ce  dernier  conservant  son  II,  ou  enfin  deux  atomes  de  carbone 
séparés  par  deux  autres  atomes  de  carbone,  chacun  de  ceux-ci 
conservant  II.  Les  positions  relatives  des  groupes  étant  différentes 
dans  les  trois  cas,  il  en  résulte  des  molécules  offrant  une  structure 
différente  et  par  conséquent  isomériques.  Les  exemples  suivants 
expliqueront  ce  genre  d’isomérie. 

On  appelle  ortho-dérivés ^ ceux  où  l’hydrogène  de  deux  atomes 
de  carbone  voisins  a été  remplacé;  méta-dérivés,  ceux  où  cette 
substitution  s’est  faite  sur  l’hydrogène  de  deux  atomes  de  carbone 
séparés  par  un  troisième  atome,  para-dérivés^  ceux  où  elle  a fait 
disparaître  l’hydrogène  de  deux  atomes  de  carbone,  séparés  par 
deux  autres  atomes  de  carbone. 

Les  schémas  suivants  feront  comprendre  ces  divers  cas  de 
substitution. 
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CIP 

I 

II "'C-CIP 

I . " 

lie  CH 
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I II 

UC  eu 
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Orllioxylène. 


Oi’lliodipliénol 

(pyrocalec'liiiiej. 


011 

I 

^c 

IIC^  V^OUI 
UC  eu 

II 

Acide  ortlio- 
oxybenzoïqiie 
(salicylicjue). 


COUI 

I 

IIC^  Veo*!! 
UC  eu 

II 

Acide  orlhophtalique 
(plUalique). 
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Métaxylène 

Métadiphénol 

(résorciiie). 

Acide  méta- 
oxybenzoïque 
(oxybenzoïqiie). 

Acide  mélaphtaliquc 
(isoplilaiiqiie). 
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Ces  indications  doivent  suffire  pour  faire  comprendre  le  genre 
d’isomérie  dont  il  s’agit.  Avec  les  dérivés  trisubstitués  de  la  ben- 
zine, la  théorie  prévoit  et  l’expérience  a fait  connaître  des  isomé- 
ries  encore  plus  nombreuses  que  dans  les  cas  précédents,  mais 
nous  devons  nous  borner  à indiquer  ce  point. 

Ajoutons  qu’on  a rattaché,  dans  ces  derniers  temps,  à la  benzine 
deux  carbures  d’hydrogène  fort  importants  : savoir  la  naphtaline 
C*®1I^  et  l’anthracène 

La  naphtaline  résulterait  de  la  soudure  de  deux  noyaux  ben— 
ziques,  par  1 intermédiaire  de  deux  atomes  de  carbone,  communs 
aux  deux  noyaux.  (Erlenmeyer.) 

L anT.hracène  résulterait  de  la  soudure  de  trois  noyaux  benziques 
rivés  les  uns  aux  autres,  le  noyau  intermédiaire  étant  soudé  par 
2 atomes  de  carbone  à chacun  de  ses  voisins.  (Graebe.) 

Ces  idées  sont  indiquées  parles  figures  suivantes  qui  expriment 
les  rapports  réciproques  entre  les  atomes  de  carbone  et  d’hydro- 
gène, mais  non  leur  position  réelle  dans  l’espace.  Celle-ci  serait 
indiquée  plutôt  par  une  forme  polyédrique. 
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Nous  devons  nous  borner  à ces  courtes  indications  pour  faire 
comprendre  le  principe  de  la  théorie  de  M.  Kekulé,  qui  embrasse 
un  nombre  considérable  de  combinaisons.  Ce  sont  là  les  composés 
aromatiques  dans  le  cas  restreint  du  mot.  Avant  de  les  faire  con- 
naître, nous  placerons  ici  une  courte  description  de  l’essence  de 
térébenthine  et  de  quelques  corps  qui  s’y  rattachent. 


On  connaît  un  très-grand  nombre  de  carbures  d’hydrogène  qui 
possèdent  la  composition  Les  uns  sont  des  produits  naturels 

qui  constituent,  en  totalité  ou  en  partie,  les  nombreuses  huiles  es- 
sentielles. D’autres  sont  les  produits  de  l’art. 

Parmi  les  premiers  nous  citerons  les  essences  de  térébenthine, 
de  citron,  d’orange,  de  bergamotte,  de  néroli  ou  de  fleurs  d’oran- 
ger, de  genièvre,  de  sabine,  de  lavande,  de  cubèbe,  de  copahu, 
d’élémi,  de  poivre,  de  girofle,  etc. 

Ces  essences  sont  liquides.  Quelques-unes  d’entre  elles  sont  mé- 
langées avec  des  corps  oxygénés  solides  qui  s’y  déposent  à la  longue 
et  qu’on  désignait  autrefois  sous  le  nom  de  siéaroptènes. 

On  les  obtient  en  distillant  avec  de  l’eau  les  produits  végétaux 
qui  les  renferment,  bien  que  le  point  d’ébullition  de  ces  essences 
soit  compris  entre  150  et  200%  elles  passent  à la  distillation  avec 
les  vapeurs  aqueuses  qui  les  entraînent  et  se  rassemblent,  sous 
forme  d’une  couche,  à la  surface  de  l’eau  condensée. 

Le  procédé  le  plus  ordinaire  consiste  à soumettre  les  plantes 
ou  parties  végétales  aromatiques  à un  courant  de  vapeur  d’eau. 
Pour  cela  on  les  place  sur  un  diaphragme  M (fuj.  120)  qu’on  fixe 
dans  le  bain-marie  d’un  alambic  ordinaire.  On  couvre  le  bain- 
marie  de  son  chapiteau,  on  adapte  le  serpentin,  et  l’on  procède  à 
la  distillation  en  l'aisant  arriver  dans  le  bain-marie  un  courant  de 
vapeur  d’eau  par  un  tube  TT'T",  qui  y pénétre.  La  vapeur  d’eau 
entraîne  la  vapeur  de  l’huile  essentielle  qui  s’y  répand  en  vertu  de 
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la  tension  qu’elle  possède  à 100°.  Les  vapeurs  mélangées  s’élèvent 
dans  le  chapiteau  et  se  condensent  dans  le  serpentin.  L’eau  conden- 


sée, ordinairement  troublée  par  les  gouttelettes  de  l’huile  essen- 
tielle, est  reçue  dans  un  récipient  particulier  qu’on  nomme  récipient 
florentin.  11  présente  la  forme  d’une  carafe  ordinaire  {fig.  150),  au 
lond  de  laquelle  vient  s adapter  une  tubulure  qui  remonte  le  long 
de  la  carafe  et  se  recourbe  en  col  de  cygne,  de  telle  sorte  que  la  tan- 
gente à la  courbure  supérieure  rencontre  la  carafe 
à quelque  distance  au-dessous  du  goulot.  On  com- 
prend le  but  de  cette  ingénieuse  disposition. 

L’eau  et  l’essence  se  rassemblent  dans  la  carafe; 
l’essence,  plus  légère,  surnage.  A mesure  que 
la  distillation  marche,  le  niveau  du  liquide 
s’élève  non-seulement  dans  la  carafe,  mais  dans 
la  branche  latérale,  jusqu’au  moment  où  l’eau, 
qui  arrive  en  grand  excès,  déborde  par  le  col 
de  cygne  et  s’écoule  seule,  l’essence  plus  légère 
s’accumulant  dans  la  carafe. 

Parmi  les  huiles  essentielles  dont  la  composi- 
tion est  représentée  par  la  formule  C'oH'g,  la  plus  importante  est 
l’essence  de  térébenthine,  qu’on  obtient  en  distillant  avec  de 
l’eau  la  térébenthine  du  commerce.  La  lérébenthine  est  un  mé- 
lange de  résine  et  d’essence  qui  s’écoule  le  long  d’entailles  qu’on 
pratique  aux  troncs  d’arbres  appartenant  aux  genres  Pinus,  Abies 
Picea,  Larix.  ’ ’ 

Lorsqu’on  soumet  ce  produit  résineux  à la  dislillation  avec  de 

37. 


Fig.  150. 
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l’eau,  l’essence  passe,  la  résine  reste  : cette  dernière  est  la 
colophane. 

Téréhcnilicne.  — La  térébenthine  de  Bordeaux,  qui  provient 
du'  Pinus  maritima  {Pimis  Pinaster),  fournit  par  distillation  avec 
de  l’eau  une  huile  essentielle  qui  bout  à 15G"  et  qui  dévie  le  plan 
de  polarisation  à gauche.  Densité  à 0°  0,877. 

Australène. — L’essence  de  térébenthine  anglaise,  qui  provient 
du  Pinus  Aiislralis,  possède  le  même  point  d’ébullition  que  la 
précédente,  mais  dévie  le  plan  de  polarisation  à droite.  Densité  à 16° 
= 0,  864.  (Berthelot.) 

Métamorphoses  de  l'essence  de  téréhenthhie.  — 1°  Lorsqu’on 
l’abandonne  à l’air,  l’essence  de  térébenthine  absoi’be  peu  à peu 
l’oxygène,  jaunit  et  se  résinifie  en  partie.  Cette  oxydation  lente 
donne  lieu  à une  production  d’ozone  dont  l’essence  se  charge 
(page  57).  Elle  possède  alors  des  propiûétés  oxydantes. 

2°  L’acide  azotique  concentré  oxyde  l’essence  de  térébenthine 
avec  une  énergie  telle  que  le  mélange  peut  s’enflammer.  Lorsqu’on 
la  soumet  à rébullition  avec  de  l’acide  azotique  étendu,  il  se  forme 


.coni 


de  l’acide  téréphtalique  un  des  isomères  de  l’acide  phta- 


lique. (Cailliot.) 

5°  Lorsqu’on  abandonne  pendant  quelque  temps  à lui-même  un 
mélange  d’alcool,  d’acide  azotique  et  d’essence  de  térébenthine, 
celle-ci  fixe  3 molécules  d’eau  et  se  convertit  en  un  corps  solide  et 
cristallisé  C'oiL^oO--f-lPO,  qu’on  a désigné  sous  le  nom  d'hijdrate 
de  terpine. 

4“  Loi'squ’on  mélange  l’essence  de  térébenthine  avec  ^ de  son 
poids  d’acide  sulfurique  concentré  et  qu’on  agite  le  mélange, 
elle  se  convertit  en  un  carbure  isomérique,  le  ierébène,  qui  bout 
à 156°,  et  en  un  carbure  polymérique  le  colophène  ou  dilérébène 
C-®11°-,  qui  bout  entre  510  et  515°.  (II.  Deville.)  Par  suite  d'une 
action  réductrice  que  l’essence  de  térébenthine  exerce  sur  l’acide 
sulfurique  et  qui  donne  naissance  à de  l’acide  sulfureux  et  à de 
l’eau,  deux  atomes  d’hydrogène  sont  enlevés  à la  molécule  C'41'®, 
et  il  se  forme  indépendamment  du  térébène,  une  certaine  quantité 
de  njmènô  G'^  ID*.  (Riban.) 


Cioiiic  + S04lp2  ~ -h  SO*-^  -t-  2IR0 


5°  Les  hydracides  se  combinent  avec  l’essence  de  lérébenthéne. 
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On  connaît  trois  combinaisons  de  térébenthène  et  d'acide  chlor- 
hydrique. Un  chlorhydrate  solide,  C'oil'6, HCl,  se  dépose  de  l’essence 
de  térébenthine  refroidie.  C’est  ce  qu’on  nomme  le  camphre  ar~ 
tificiel.  11  est  lévogyre  ou  dextrogyre  suivant  qu’il  a été  obtenu 
avec  le  térébenthéne  ou  l’australéne. 

Les  cristaux  se  déposent  au  milieu  d’un  liquide  coloré  et 
très-acide  qui  renferme  une  combinaison  liquide  de  térébenthène 
et  d’acide  chlorhydrique. 

Lorsqu’on  abandonne  l’essence  de  térébenthine  pendant  un  mois 
avec  de  l’acide  chlorhydrique  très-concentré,  il  se  forme  un 
bichlorhydrate  C'01Ue,!211Cl.  Ce  corps  est  solide.  Il  est  identique 
ou  isomérique  avec  le  camphre  artificiel  d’essence  de  citron,  qu’on 
obtient  en  dirigeant  du  gaz  chlorhydrique  dans  de  l’essence  de 
citron. 

6“  Le  protochlorure  d’antimoine  transforme  l’essence  de  téré- 
benthine en  un  polymère  solide,  le  tétratérébenthène, 

Téréhène.  — Le  térébéne,  que  nous  avons  mentionné  plus 
haut,  bout  à 156%  comme  son  isomère  le  térébenthène.  Il  en 
diffère  par  l’absence  du  pouvoir  rotatoire  ; il  ne  forme  pas 
d’hydrate  cristallin  correspondant  cà  la  terpine;  il  ne  fournit  jamais 
de  bichlorhydrate.  Comme  le  térébenthène,  il  donne  un  monochlor- 
hydrate cristallin  lorsqu’on  le  soumet  à l’action  du  gaz  chlorhy- 
drique. (Riban.) 

Camphcnes.  — Lorsqu’on  chauffe  le  camphre  artificiel  droit 
ou  gauche,  de  200“ à 220%  avec  du  stéarate  de  sodium,  on  lui  enlève 
HCl  et  on  le  transforme  en  un  carbure  solide  et  cristallisable, 
fusible  à 146“,  bouillant  à 1G0“.  C’est  le  camphène  actif  de  même 
sens  que  le  chlorhydrate  dont  il  dévie. 

Le  stéarate  de  sodium  agit  ici  comme  alcali  faible.  Lorsqu’on 
le  remplace  par  du  benzoate  de  sodium,  c’est  du  camphène  inactif 
qui  est  mis  en  liberté.  Les  camphènes  ne  donnent  que  des  mono- 
chlorhydrates sous  l’influence  du  gaz  chlorhydrique.  (Berthelot.) 

Les  chlorhydrates  de  térébenthène,  de  térébéne  et  de  camphène 
sont  isornériques  : le  premier  est  presque  indécomposable  par 
l’eau  à 100°  ; le  deuxième  perd  tout  son  acide  chlorhydrique  par 
l’action  de  l’eau  bouillante  ; il  en  est  de  même  du  troisième,  seu- 
lement ce  dernier  régénère  du  campliène  solide.  (Riban). 

Isotérèbeiuliène.  — L’essence  de  térébenthine  chauffée  cà  300“ 
se  transforme  en  un  nouvel  isomère  actif  et  lévogyre,  l’isotérében  - 
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lliéne  bouillant  vers  176°.  Densité  à 0°  = 0,859.  |En  même  temps 
que  l’isolérébentliène,  il  se  forme,  par  l’aclion  de  la  chaleur  sur 
le  térébenthène,  du  métatérébenthène  C-oiP-  bouillant  à 560°. 

Terpilcnc.  — C’est  encore  un  isomère  du  térébenthène  bouillant 
à la  même  température.  On  l’obtient  en  enlevant  au  bichlorhydrate. 
CiofuG  211C1  la  totalité  de  son  acide  chlorhydrique,  soit  par  l’action 
du  sodium  (Berthelot),  soit  par  celle  de  l'aniline.  (Laulh  et  Oppen- 
heim.) 

Il  est  caractérisé  par  ce  fait,  qu’il  fournit  d’emblée  un  bichlor- 
hydrate sous  l’influence  de  l’acide  chlorhydrique  gazeux  et  qu’il 
ne  forme  pas  de  monochlorhydrate. 

Citrène  C‘°1D®.  — C’est  le  carbure  d’hydrogène  contenu  dans 
l’essence  de  citron  en  même  temps  qu’un  corps  oxygéné.  C’est  un 
liquide  incolore  doué  d'une  odeur  agréable.-Point  d’ébullition  : 175 
à 174°.  Densité  à 15°  = 0,85. 

Le  citrène  s’unit  aisément  à l’acide  chlorhydrique,  en  donnant 
un  bichlorlnjdrate  de  citrène  C^ofD6,HCl  cristallin,  fusible  à 14°. 

CAMPHRE  ORDINAIRE  OU  CAMPHRE  DES  LAURINEES. 

€'“11 '«O 

Le  camphre  existe  dans  tous  les  organes  du  Laurus  camphorOy 
arbre  de  la  Chine,  du  Japon  et  des  îles  de  la  Sonde.  Lorsqu’on 
distille  avec  de  l’eau  le  bois,  préalablement  divisé  en  éclats,  le 
camphre  passe  et  vient  se  condenser  dans  de  la  paille  de  riz 
dont  on  remplit  le  chapiteau  des  alambics  où  l’opération  s'exécute. 
Le  produit  ainsi  récolté  sous  forme  de  petits  cristaux,  est  soumis 
à un  raffinage  qui  consiste  à le  sublimer  dans  des  matras  de  verre 
chauffés  sur  un  bain  de  sable. 

Un  camphre  identique  avec  le  camphre  des  laurinées  se  dépose 
de  l’essence  de  Matricaria  parthenium,  lorsqu’on  la  refroidit  ; 
c’est  le  camphre  de  malricaire. 

Le  camphre  est  une  matière  cristalline  demi-transparente.  Son 
odeur  est  forte  et  aromatique  ; sa  saveur  chaude,  amère  et 
brûlante.  11  fond  à 175°  et  bout  sans  altération  à 204°.  Sa  densité 
est  égale  à 1,0  à 0°.  A la  température  ordinaire,  il  possède 
une  tension  de  vapeur  suffisante  pour  qu’il  se  sublime  spon- 
tanément dans  les  vases  où  on  le  conserve. 

Le  camphre  est  presque  insoluble  dans  l’eau.  Projeté  en  menus 
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fragments  à la  smiace  de  ce  liquide,  il  y exécute  des  mouvements 
gyratoires.  Il  se  dissout  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  La  solution 
alcoolique  dévie  le  plan  de  polarisation  à droite. 

Le  camphre  est  inflammable  et  brûle  avec  une  flamme  fuligi- 
neuse. Voici  les  principales  réactions  de  ce  corps  important  : 

1°  Chauffé  avec  de  l’acide  phosphorique  anhydre  ou  avec  du 
chlorure  de  zinc,  il  perd  les  éléments  de  l’eau  et  se  convertit  en 
un  carbure  d hydrogène  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  cvmène. 

CioH.co  = 1120  4_ 

Camphre.  Cymêne. 

2°  Le  camphre  paraît  jouer  le  rôle  d’une  aldéhyde.  Bien  qu’il  ne 
fixe  pas  directement  d’hydrogène,  il  peut  néanmoins  se  convertir, 
en  un  composé  qui  est  le  bornéol  ou  camphre  de 

Bornéo.  Pour  cela  on  le  soumet  à l’action  du  sodium.  Celui-ci 
déplace  l’hydrogène  d’une  portion  du  camphre,  avec  formation  de 
camphre  sodé,  et  cet  hydrogène  se  porte  sur  une  autre  portion. 
(Baubigny.) 

D’après  cette  réaction,  corroborée  par  la  réaction  inverse  que 
nous  indiquerons  plus  loin,  il  paraît  exister  entre  le  camphre 
et  le  bornéol  les  mêmes  relations  qu’entre  l’aldéhyde  et  l’alcool. 

C-IDO  C-'IICO 

Aldéhyde.  Alcool. 

C‘01D®0  C^oipsQ 

, Camphre.  Bornéol. 

ü Chauffé  pendant  longtemps  avec  une  solution  alcoolique  de 
potasse,  le  camphie  se  dédouble  en  un  acide  et  en  un  alcool  qui 
est  le  bornéol.  (Berthelot.) 

2C‘oiD®0  -f-  Kilo  = C*°1D3K02  C‘oiliso 

Camphre.  Camphale  Bon.éol. 

de  potassium. 

4°  Lorsqu’on  dirige  la  vapeur  du  camphre  sur  de  la  chaux 
sodée,  chauffée  vers  300°,  on  obtient  le  sel  de  sodium  de  Vacide 
campholique.  (Delalande.) 

CioiiicQ  + NalIO  = CioiIi'iXaO'i 

Camphre.  Campholate  de  sodium. 

5“  Lorsqu’on  soumet  le  camphre  à l’action  de  l’acide  hypochlo- 
reux aqueux,  il  se  convertit  en  camphre  monochloré  C'«11'»C10,  qui 
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constitue  une  masse  cristalline  incolore  peu  soluble  clans  l’eau, 
très-soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther,  fusible  cà  95“. 

6“  Par  l’action  du  brome  sur  le  camphre  à 100"  ou  à 120°,  il  se 
forme  du  camphre  monobromé  C*oiD®BrO  et  du  camphre  bibromé 
C‘oiP^Br-0.  Ces  deux  corps  cristallisent  en  prismes  incolores.  Le 
premier  fond  à 76";  le  second  à 114". 

On  connaît  aussi  un  bromure  de  camphre  C^^H'^OBr®.  Il  se  forme 
par  l’action  du  brome  sur  une  solution  chloroformique  de  camphre. 
C’est  un  corps  cristallin  qui  se  décompose  'spontanément,  surtout 
sous  l’inlïuence  de  la  lumière  en  se  transformant  en  camphre  mo- 
nobromé et  en  perdant  de  l’acide  bromhydrique. 

7"  Le  camphre  absorbe  le  gaz  chlorhydrique  : il  se  forme  une 
huile  que  l’eau  décompose  instantanément,  en  mettant  le  camphre 
en  liberté. 

L’acide  azoticiue  froid  le  dissout  en  formant  une  liqueur  oléagi- 
geuse  que  l’eau  décompose  en  précipitant  le  camphre. 

8"  Lorsqu’on  soumet  le  camphre  à l’ébullition  avec  de  l’acide 
azotique,  il  s’oxyde  et  se  convertit  en  acide  camphorique. 

C«oiiiGO  O-  = C‘oiL<50^ 

Camphre.  Acide  camphorique. 

CAMPHRE  DE  BORNÉO  OU  BORNÉOL. 

CIOIUSQ 


Ce  camphre  s’extrait  du  Dnjobalanops  aromaiica,  arbre  qui  croît 
dans  les  îles  de  la  Sonde.  M.  Berthelot  l’a  obtenu  en  faisant  réagir 
la  potasse  alcoolique  sur  le  camphre  ordinaire.  (Voir  page  661.) 
Le  bornéol  se  présente  en  petits  cristaux  incolores,  transparents, 
friables.  Son  odeur  rappelle  à la  fois  celle  du  camphre  ordinaire 
et  celle  du  poivre.  Sa  saveur  est  brûlante.  Il  fond  à 198".  Il  bout 
à 212".  Il  dévie  le  plan  de  polarisation  à droite.  Insoluble  dans 
l’eau,  il  se  dissout  aisément  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Traité 
à froid  par  l’acide  azotique  fumant,  il  perd  II"  et  se  convertit  en 
camphre  des  laurinées  C^oiD<50. 

BENZINE. 

Coiio 


Ce  corps  important  a été  découvert  en  1825  ar  Faraday.  Mit- 


BENZINE. 
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sdierlich  l’a  obtenu  en  chauffant  l’acide  benzoïque  avec  un  excès 
de  chaux. 

CnW  = C02  + 

Acide  benzoïque.  Benzine. 

On  le  retire  aujourd’Jmi  en  quantités  immenses  du  goudron  de 
houille  en  soumettant  ce  dernier  cà  la  distillation.  Les  produits  les 
plus  volatils  renferment  de  la  benzine  qu’on  purifie  par  distillation 
fractionnée.  Ce  qui  passe  au-dessous  de  85°  est  principalement  de  la 
. benzine.  Celle-ci  cristallise  lorsqu’on  refroidit  à — 5°  le  liquide  qui 
a passé  entre  80  et  85°. On  recueille  les  cristaux,  et  on  les  sépare  par 
expression  des  produits  demeurés  liquides.  Fondus,  ils  représen- 
tent la  benzine  pure. 

Récemment,  M.  Berthelot  a formé  de  la  benzine  en  exposant  l’a- 
cétylène à une  température  voisine  du  rouge  sombre. 

3C-ir-  = CdlG 

Acétylène.  Benzine. 

La  benzine  est  un  liquide  incolore,  fortement  réfringent.  A 0°, 
elle  seprend  en  cristaux  quifondentà  5°, 5.  Elle  bout  à 80°, 5.  Inso- 
luble dans  l’eau,  elle  se  dissout  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Elle 
est  inflammable  et  brûle  avec  une  flamme  brillante  et  fuligineuse. 

Lorsqu>n  agite  pendant  longtemps  la  benzine  avec  de  l’acide  sul- 
furique fumant  ou  même  de  l'acide  sulfurique  ordinaire,  elle  s y 
dissout  pour  former  de  l’acide  phénylsulfureux. 

C6116  + SO^ll-  = ir-0  CeiR.SO^lI 

Benzine.  Acide  sulfurique.  .Vcide  phényl- 

sulfurcux. 

Chauffée  pendant  24  heures  de  275  à 280°  avec  80  à 100  p.  d’a- 
cide iodhydrique  concentré,  la  benzine  se  convertit  en  hexane 
C^lP-i,  en  même  temps  que  de  l’iode  est  mis  en  liberté. 

Action  du  chlore  et  du  hroiue  sur  la  henzine.  — Soumise 
à l’action  d’un  excès  de  chlore,  au  soleil,  la  benzine  peut  absorber 
6 atomes  de  chlore,  de  manière  à former  un  Jiexachlorure  de  henzine 
C^II^Clc,  cristallisable  en  lames  brillantes.  Un  autre  produit  de  l’ac- 
tion du  chlore  sur  la  benzine  est  la  henzine  monochlorée  C^lRCl  li- 
quide bouillant  de  135  à 137°. 


684 


LEÇONS  DE  CHIMIE  MODERNE. 

Sous  l’influence  de  la  lumière  et  par  l’action  d’un  excès  de  brome 
la  benzine  se  convertit  en  un  bromure  solide  C®H®Br®. 

On  obtient  la  benzine  monobromèe  G^ll^Br  en  mélangeant  la  ben- 
zine et  le  brome  dans  le  rapport  de  1 molécule  de  l’hydrocarbure 
pour  2 atomes  de  brome,  et  en  abandonnant  le  mélange  à lui-même 
pendant  huit  jours  à la  température  ordinaire.  On  lave  ensuite  le 
tout  à l’eau,  puis  à la  potasse,  et  l’on  distille.  La  benzine  monobro- 
mée  bout  de  152  à 154“.  Lorsqu’on  la  fait  chauffer  avec  du  sodium 
elle  lui  cède  son  brome,  et  l’on  obtient  le  carbure  d’hydrogène 

C'“H’o  = qu’on  désigne  sous  le  nom  de  diphényle. 

La  benzine  dibromée  se  forme  facilement  par  l’action  d’un 

excès  de  brome  sur  la  benzine.  Elle  cristallise  en  beaux  prismes  fu- 
sibles à 89“.  Elle  bout  à 219“. 

rvitrobenzine.  — Expérience.  Je  verse,  par  petites  portions,  de 
la  benzine  dans  de  l’acide  nitrique  monohydraté,  et  j’ajoute  ensuite 
de  l’eau  au  mélange.  II  s’en  sépare  un  liquide  oléagineux,  jaune, 
qui  constitue  la  nitrobenzine. 

C6I16  AzO-II  ==  II-O  + C6II“(Az02) 

Benzine.  Nilrobenzine. 

C’est  de  la  benzine  dans  laquelle  1 atome  d'hydrogène  a été  rem- 
placé par  le  groupe  azotyle  (.AzO^)'. 

La  nitrobenzine  est  un  liquide  jaunâtre,  doué  d’une  odeur  pro- 
noncée d’amandes  amères.  Elle  bout  à 205“  et  se  solidifie  à -h  5“. 
On  l’emploie,  en  parfumerie,  sous  le  nom  d’essence  de  Mirbane. 

Sous  l’influence  d’agents  réducteurs,  tels  que  l’hydrogène  sulfuré, 
le  sulfure  d’ammonium,  l’étain  et  l’acide  chlorhydrique,  la  limaille 
de  fer  et  l’acide  acétique,  la  nitrobenzine  se  convertit  en  aniline 
ou  phénylamine. 

CÆ^kzO^-)  511-^  = 21L-^0  + CciI^-AzlO 

Nilrobenzine.  • Aniline. 

Chauffée  longtemps  avec  de  l’acide  nitrique  très-concentré,  la 
nilrobenzine  se  convertit  en  métadiiiitrobenzine  C‘^10(AzO-)-,  qui 
constitue  de  longs  prismes  orthorhonibiques,  fusibles  à 118“. 

Azux^bciizidc,  Azobciizidc,  llytlrazobcnzîde.  — Indépen- 
dainniont  de  l’aniline  on  connaît  d’autres  produits  de  réduction  de 
la  nitrobenzine.  Lorsiju’on  soumet  ce  corps  à l’action  d’une  soin- 
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tioiî  alcooli(|U6  dG  potassG  ou  à cgIIg  de  l’amalgaïue  de  sodium,  en 
présence  de  1 eau,  il  subit  une  réduction  moins  complète  et  se  con- 
vertit successivement  en  azoxijbenzide  et  en  azobenzide.  (Zinin.) 

2C6IIs-AzO"  + 5H2 

Nilrobcnzine. 

2C6]I®-Az0‘^  -f-  4112 

Nilrobcnzine. 

L’azoxybenzide  se  présente  en  longues  aiguilles  jaunes,  fusibles 
à 56°,  très-solubles  dans  l’alcool  et  dans  l’éther. 

L’azobenzide  est  en  gros  cristaux  rouges,  fusibles  à 66®, 5.  Elle 
bout  sans  décomposition  à 293°.  Elle  est  insoluble  dans  l’eau,  solu- 
ble dans  l’alcool  et  dans  l’éther. 

Par  l’action  des  agents  réducteurs,  tels  que  l’hydrogène  sulfuré, 
le  sulfure  d’ammonium,  l’amalgame  de  sodium,  les'’  deux  corps 

précédents  fixent  de  l’hydrogène  et  se  convertissent  en  hiidrazo- 
benzide. 


= 51120  + 


= 4tr^o  + 


CeiP-Az 
1 '^0 
C«II5-Az^ 

Azoxybenzide. 

cqi’-Az 

Ceiis-Az 

Azobenzide. 


C®II°-Az 

C^ll^-Az 

Azobenzide. 


Ccfis-Azll 

mp-Àzii 

Hydrazobenzide. 


Ce  dernier  corps  cristallise  en  tables  fusibles  à 131°,  presque 
insolubles  dans  l’eau,  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Soumis 
a la  distillation  sèche,  il  se  dédouble  en  azobenzide  et  en  aniline. 

2G<21(12A2'  C‘2H»0Az2  + 2C®ll5.Azll2 

Hydrazobenzide  Azobenzide.  Anilino 


CY.4N0BENZINE. 

(c^AXUIlE  DE  PIIÉ.WLE,  EEXZON'ITRILE.) 

CIP.CAz 

Ce  corps  prend  naissance  dans  diverses  réactions,  particulière- 
ment dans  la  distillation  sèche  de  l’acide  hippurique,  et  par  la 

déshydratation  de  la  beiizamide  sous  l’innuence  de  l’acide  phosnho- 
rique  anhydre.  ^ 
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C6II--C0.AzIl2  — IPO  = CTP-CAz 

Benzamide.  Benzonitrile. 

C’est  une  huile  incolore  qui  bout  à 191“.  Chauffée  avec  les  alca- 
lis, elle  se  convertit  en  acide  benzoïque  et  en  ammoniaque. 

C^Ils-CAz  + IP02  = C^IP-COMI  + AzlI- 

Benzonitrile.  Acide  benzoïque. 

PHÉNOL  ou  HYDRATE  DE  PHÉNYLE. 

COIIOQ 


Ce  corps  est  à la  benzine  ce  que  l’esprit  de  bois  est  au  gaz  des 
marais. 


CIP 

Gaz  des  marais. 
C8II« 
Benzine. 


CIF.OH 

Hydrate  de  niélhyle. 
C6^^0II 

Hydrate  de  phényle. 


Il  a été  découvert  dans  le  goudron  de  houille  par  Runge,  qui  l’avait 
nommé  acide  carholique.  Laurent  a démontré  qu’il  joue  le  rôle  d’un 
alcool.  De  fait,  il  offre  des  points  de  ressemblance  avec  les  alcools 
monoatomiques.  11  s’en  écarte  par  son  caractère  acide  qui  lui  a fait 
donner  quelquefois  le  nom  d'acide  phénique. 

Préparation.  — L’industrie  le  retire  en  grandes  quantités  du 
goudron  de  houille  dont  on  le  sépare  par  distillation.  Pour  cela  on 
recueille  à part  ce  qui  passe  de  150  à 200“  ; on  mêle  le  liquide  distillé 
avec  une  solution  saturée  de  potasse  ou  de  soude  caustique  à laquelle 
on  ajoute  de  la  potasse  ou  de  la  soude  solide.  11  se  forme  du  phénate 
de  potassium  ou  de  sodium  cristallin.  On  le  dissout  dans  l’eau  bouil- 
lante : on  sépare  l’huile  insoluble  qui  surnage,  et  l’on  neutrali.se  la 
solution  alcaline  par  l’acide  chlorhydrique.  Le  phénol  se  sépare  ; on 
le  lave  avec  une  petite  quantité  d’eau,  on  le  déshydrate  sur  le  chlo- 
rure de  calcium  et  on  le  rectifie.  On  refroidit  le  produit  distillé 
à — 10“  et  on  laisse  égoutter  à l’abri  du  contact  de  l’air  les  cris- 
taux qui  se  sont  déposés. 

On  peut  former  le  phénol  artificiellement  avec  la  benzine,  à l’aide 
d’un  procédé  qui  peut  s’appliquer  à la  préparation  de  tous  les  phé- 
nols. H consiste  à traiter  la  benzine  par  l’acide  sulfurique  fumant 
ou  même  l’acide  sulfuriqueordinaire.il  se  forme  de  l’acide  phényl- 
sulfureux  (page  005).  On  étend  d’eau  pour  séparer  l’excès  du  carbure 
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d’hydrogène,  et  on  neutralise  la  solution  par  la  craie  : il  se  forme 
du  phénylsulfite  de  calcium  soluble  et  du  sulfate  insoluble.  Le  phényl- 
sulfite  de  calcium  est  converti  en  phénylsulfile  de  sodium  par  double 
décomposition  avec  le  carbonate  de  sodium.  Après  évaporalion  et 
dessiccation,  le  phénylsullite  de  sodium  est  fondu,  au  creuset  d’ar- 
gent, avec  un  excès  de  potasse  caustique  : il  se  forme du^ulfite  alcalin 
et  le  phénol  entre  en  combinaison  avec  l’excès  d’alcali.  On  reprend 
par  l’eau,  et  l’on  décompose  la  solution  alcaline  par  l’acide  chlorhy- 
drique. Le  phénol  se  sépare  : on  le  desséche  et  on  le  purifie  par 
distillation.  (Dusart,  Wurtz,  Kekulé.) 

La  décomposition  du  phénylsulfile  de  sodium  ou  de  potassium 
par  la  potasse  est  exprimée  par  l’équation  suivante. 

CGHs.SO^K  + KlIO  C6HS.01I  + SO^P 

Phénylsullite  Phénol.  Sullite 

de  potassium.  de  potassium. 

Voici  une  synthèse  très-simple  du  phénol.  En  présence  du  chlo- 
rure d’aluminium,  la  benzine  absorbe  de  l’oxygène  pour  se  convertir 
en  phénol. 

celle  -I-  O = CeiieO 

Cette  réaction  est  une  des  applications  les  plus  inattendues  et 
les  plus  intéressantes  de  la  méthode  générale  de  synthèse,  décou- 
verte par  MM.  Friedel  et  Crafts  (voir  page  681). 

Propriétés  du  phénol.  — Le  phénol  est  solide.  Il  cristallise  en 
longues  aiguilles  incolores,  fusibles  à 35°.  Il  possède  une  odeur 
particulière  et  une  saveur  âcre  et  brûlante.  11  bout  à 186°.  Il  est 
peu  soluble  dans  l’eau,  mais  se  dissout  facilement  dans  l’acide  acé- 
tique concentré.  Il  possède  des  propriétés  antiseptiques. 

Le  phénol,  bien  que  neutre  au  papier  de  tournesol,  forme  avec 
les  alcalis  des  combinaisons  définies.  Lorsqu’on  y ajoute  une  solu- 
tion très-concentrée  de  potasse,  on  obtient  une  masse  cristalline 
qui  constitue  le  phénate  de  potassium,  CcifCOK. 

Le  perchlorure  de  phosphore  le  convertit  en  chlorure  de  pliényle 
identique  avec  la  benzine  chlorée  (p.  065). 

C6II5.01I  -h  PhCl^  = CGIISCI  + PhOCP  -h  IICl 

Pl'énol.  Chlorure  Oxychloniie 

de  phényle.  de  phosphore. 

Voici  une  réaction  remarquable  du  phénol  qui  a été  signalée  par 
MM.Reimer  et  Tiemann  : 
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Lorsqu'on  le  chauffe  avec  du  chloroforme  et  un  excès  de  soude, 
dans  le  rapport  de  1 molécule  des  2 premiers  corps  et  de  4 molé- 
cules d’alcali,  il  se  convertit  en  aldéhyde  salicylique  (hydrure  de 
salicyle). 

Ceil^ONa  -f  oNaOII  + CIICP  C^lPO^Na  4-  5NaCl  -h  211-20 

Phénol  sodique.  Snlicylite 

sodique. 

Le  corps  G'H’O-Na  est  le  composé  sodique  de  l’aldéhyde  salicyli- 
que. Par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique,  il  se  convertit  en  ce 
corps. 

ACIDE  TRINITROPIIÉNIQUE  (ACIDE  PICRIQUE). 

C«IP(AzO-)^OII. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  le  phénol  avec  de  l’acide  azotique  concen- 
tré, il  se  convei'tit  en  acide  trinitrophénique. 

C6115.0II  4-  3Az04I  = olP^O  4-  C6ir2(Az0-2)5.0H 

Acide  phénique.  Acide  Irinilrophénique. 

Ce  corps,  connu  depuis  longtemps,  est  généralement  désigné 
sous  le  nom  d'acide  picrique.  11  se  dépose  de  l’eau  bouillante  sous 
forme  de  lames  cristallines,  d’un  jaune  citron,  peu  solubles  dans 
l’eau  froide.  Sa  saveur  est  très-amére.  11  forme  avec  les  bases  des 
selscristallisables,  colorés  en  jaune,  et  qui  détonent  avec  violence 
lorsqu’on  les  chauffe. 

Le  picrate  de  potassium  C®Ip2(Az02)^.0K  cristallise  en  longues  ai- 
guilles jaunes,  solubles  dans  14  parties  d’eau  bouillante  et  dans 
250  parties  d’eau  à 15°.  Ce  sel  détone  avec  une  forte  e.xplosion  lors- 
qu’on le  chauffe. 

Acide  pict'amique.  — Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  d’hy- 
drogène sulfuré  dans  une  solution  alcoolique  d’acide  picrique  sa- 
turée d'ammoniaque,  il  se  sépare  du  soufre,  et  l’acide  picrique  se 
convertit  en  Sidde  picramique.  (A.  Girard.) 

Ccip2(Az02)-’01I  4-  51L2S  — 21p20  + S-  -f-  CH\%\i0^-f{\zn^]0\\ 

Acide  picrique.  Acide  picraniiqiie. 

On  le  voit,  l’hydrogène  sulfuré  réduit  l’acide  picrique  partielle- 
ment ; un  des  trois  groupes  (AzO-)  que  ce  dernier  renferme  se  con- 
vertit, par  l’effet  de  celte  réduction,  en  un  groupe  (AzlI-).  De  fait. 


6G9 


[ANILINE  OU  PIIÉNYLAMINE. 

l’acide  picramique  est  de  l’acide  dinitro-amido-phéniqiie,  c’est- 
à-dire  du  phénol  dans  lequel  2 atomes  d’hydrogène  se  trouvent 
remplacés  par  2 groupes  (AzO*)  et  un  troisième  atome  d’hydrogène 
par  un  groupe  ÂzH^. 

L’acide  picramique  se  dépose  en  belles  aiguilles  rouges  lorsqu’on 
ajoute  de  l’acide  acétique  à la  solution  aqueuse  chaude  de  son  sel 
ammoniacal. 


AURINE  (ACIDES  ROSOLIQUES). 

. Lorsqu’on  chauffe  le  phénol  (1  p.  1/2)  avec  de  l’acide  oxalique 
(1  part.),  et  de  l’acide  sulfurique  (2  part.)  on  le  convertit  en  une 
matière  colorante  qui  a été  décrite  d’abord  sous  le  nom  d’acide 
rosolique  ou  de  coralline  jaune.  Le  même  corps  ou  des  corps  ana- 
logues peuvent  être  obtenus  à l’aide  des  rosanilines  (voir  plus  loin). 
On  a reconnu,  en  elfet,  qu’il  existe  plusieurs  corps  homologues 
présentant  les  propriétés  et  la  constitution  de  l’acide  rosolique. 

L’acide  rosolique  obtenu  à l’aide  du  phénol  pur  renferme 
Il  a été  désigné  sous  le  uowuïaurine.  (Dale  et  Schorlemmer.)  Il  se 
présente  sous  forme  de  prismes  anorthiques  rouges  très-brillants, 
possédant  un  reflet  bleu  ou  vert.  Il  correspond  à une  rosaniline 
C‘91I“  (Azll-)5  (pararosaniline). 

A la  rosaniline  ordinaire  et  à son  homologue  supérieur  la  chry- 
sotoluidine  (page  673)  correspondent  deux  autres  acides  rosoliques, 
homologues  supérieurs  de  Vaurine.  Les  formules  suivantes  in- 
diquent les  relations  décomposition  qui  existent  entre  ces  corps. 

C'9II*i(AzIP)5 

Homologue  inférieur  de  la  rosaniline. 
CTI'"(AZI12)3 
Rosaniline  ordinaire. 

L’aurine  est  employée  en  teinture.  Lorsqu’on  la  chauffe  à 180» 
a\ec  une  solution  alcoolique  d ammoniaque,  elle  se  convertit  en 
une  matière  colorante  d’un  rouge  vif,  signalée  par  W.  J.  Persoz  et 
employée  en  teinture  sous  le  nom  de  coralline  rouge. 

ANILINE  OU  PIIÉNYLAMINE. 

CMPAz 

L’aniline,  signalée  par  l’nverdorben  parmi  les  produits  de  la  dis- 


C191I11(01I)3 

Aurine. 

0201115(011)3 
Acide  rosolique. 
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lillalion  de  l’indigo,  et  qui  a été  retirée  du  goudron  de  houille  par 
Runge,  eslpréparée  aujourd’hui  artificiellement,  d’après  un  procédé 
découvert  par  M.  Zinin.  Ce  procédé  consiste  à convertir  la  benzine 
en  nitrobenzine,  et  à soumettre  ce  corps  à faction  d’agents  réduc- 
teurs (p.  664). 

Pour  faire  cette  réduction,  on  emploie  avec  avantage  le  fer  et 
l’acide  acétique.  (Béchamp.) 

L’aniline  est  un  liquide  incolore,  mobile,  fortement  réfringent, 
doué  d’une  odeur  particulière,  désagréable  et  d’une  saveur  âcre  et 
brûlante.  Elle  est  un  peu  plus  dense  que  l’eau.  Son  peint  d’ébulli- 
tion est  situé  à 184°, 8.  Exposée  à l’air,  elle  brunit  et  finit  par  seré- 
sinifier . 

L’aniline  est  presque  insoluble  dans  l’eau.  Elle  se  mêle,  en 
toutes  proportions,  avec  l’alcool,  l’éther,  les  huiles  grasses,  les 
huiles  volatiles. 

Elle  ne  bleuit  pas  le  papier  de  tournesol  rouge.  Elle  possède  néan- 
moins le  caractère  d’un  alcaloïde,  car  elle  forme  avec  les  acides  des 
sels  bien  définis. 

Expériences.  1°  Qu’on  ajoute  à de  l’aniline  un  azotate  et  de  l’acide 
sulfurique,  il  va  se  produire  une  coloration  rouge. 

2°  Qu’on  verse  quelques  gouttes  d’aniline  dans  un  excès  d’acide 
sulfurique  et  qu’on  ajoute  au  liquide  une  très-petite  quantité  de 
bichromate  de  potassium  : il  se  développe  aussitôt  une  magnifique 
coloration  bleue  qui  passe  au  violet  par  f addition  de  l’eau. 

3°  Une  solution  de  chlorure  de  chaux  ajoutée  à de  l’aniline  déve- 
loppe une  belle  coloration  violette. 

4°  Lorsqu’on  chauffe  la  solution  d’un  sel  d’aniline  avec  du  chlo- 
rate de  cuivre  il  se  développe  une  couleur  noire  intense.  (Ch.  Lauth.) 

Ces  réactions  ont  été  mises  à profit  dans  l'industrie  pour  la  pré- 
paration de  matières  colorantes  d’une  richesse  et  d’une  pureté  in- 
comparables. La  plus  importante  de  ces  matières  est  la  rosaniUne  ou 
fuchsine  que  nous  décrivons  plus  loin. 

Sels  d’aniline.  — On  les  obtient  en  saturant  l’aniline  par  les 
acides. 

Le  chlorhydrale  d'aniline  C<^IFAz,IICl  forme  des  aiguilles  inco- 
lores, fusibles  et  pouvant  être  distillées  sans  altération,  et  qui  sont 
très-solubles  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  Le  chlorure  de  platine 
précipite  de  la  solution  de  fines  aiguilles  jaunes  d’un  chloroplati- 
nate  (C«lFAz,lIC))nHGF. 


COMPOSÉS  DU  DIAZOBENZOL.  G71 

Voxahie  cV aniline  cristallise  dans  l’eau  en 

piisines  épais  et  durs.  Chauffé,  il  perd  de  l’eau  et  se  convertit  en 
oxanilide. 


AMLIDES. 


Les  sels  d’aniline  peuvent  perdre,  par  l’action  de  la  chaleur,  les 
éléments  de  1 eau  pour  former  des  composés  analogues  aux  amides 
et  que  Gerhardt  a désignés  sous  lenom  Qu’on  chauffe  de 

1 oxalale  d andine,  il  se  formera  de  1 oxanilide  qui  n’est  autre  chose 
que  de  1 oxamide,  dans  laquelle  deux  atomes  d’hydrogène  ont  été 
remplacés  par  2 groupes  phényliques  (CeHs). 


II-  Az* 
ir-  j 

Oxamide. 

C*IPO  i 
II  [Az 
H 1 

Acétamide. 


) 

(C6H5)2  Az- 

) 

Phényloxamide 

(oxanilide). 

CUPO  ) 

C6IF  Az 

II] 

Phénpacétamide 

(Acetanilide). 


COMPOSÉS  DU  DIAZOBENZOL. 


L’acide  nitreux  exerce  sur  l’aniline  et  sur  les  bases  analogues  une 
réaction  énergique  ; nous  l’indiquons  ici  parce  qu’elle  offre  une 
grande  généralité  et  qu’elle  donne  naissance  à des  corps  remar- 
quables qu’on  nomme  composés  diazoïques. 

Lorsqu’on  dirige  un  courant  de  gaz  nitreux  dans  une  solution 
saturée  d un  sel  aniline,  tel  que  1 azotate,  elle  laisse  déposer  des 
cristaux  à'azolale  de  diazohenzol. 


CciFAz,HAzO^  + AzO-lI 

Azotate  d’aniline. 


2IPO  + Cqi’Az^.AzO^ 

Azotate  de  diazobenzol. 


Ce  corps  prend  naissance  par  la  substitution  d’un  atome  d’azote 
à 3 atomes  d’hydrogène  de  l’azotate  d’aniline. 


C®IP-AzlP.IIAzO^  azotate  d’aniline. 

G^IP-Az-Az-tAzü’)  azotate  de  diazobenzol. 

Il  se  présente  en  longues  aiguilles  incolores,  très-solubles  dans 
l’eau,  peu  solubles  dans  l’alcool,  insolubles  dans  l’éther.  Il  détone 
avec  violence  par  le  choc  ou  par  la  chaleur.  Ce  sel  et  ses  congé- 
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nères  possèdent  deux  réactions  remarquables.  Chauffés  avec  de 
l’eau,  ils  laissent  dégager  de  l’azote  et  se  convertissent  en  phénols. 

C6^13Az^AzO-  + IPO  = CCH3.011  + Az-  + AzO-H 

Soumis  à l’ébullition  avec  de  l’alcool  absolu,  ils  se  réduisent  en 
carbures  d’hydrogène  avec  dégagement  d’azote,  l’alcool  se  rédui- 
sant en  aldéhyde. 

Ccil’AzMlSO^  + C^HGO  C^IM  + Celle  + Az^  -h  SO^II^ 

Siilfülc  Alcool.  Aldéhyde.  Benzine 

de  diazohenzol. 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’aniline  à une  solution  aqueuse  d’azotate  de 
diazohenzol,  on  obtient  un  composé  diazoïque  plus  complexe  que 
le  précédent  et  qu’on  nomme  diazoamidohenzol. 

CeiPAz2(AzO-)  + Azir^.Ceiie  = Ceils-Azs-AzH.CeiF  -f-  llAzO^ 

Azotate  de  diazohenzol.  Aniline.  Diazoamidohenzol. 

Le  même  corps  se  forme  lorsqu’on  dirige  un  courant  d’acide  ni- 
treux dans  une  solution  alcooUqiæ  refroidie  à' Il  se  présente 
en  écailles  brillantes  d’un  jaune  d’or,  fusibles  à 91°.  11  détone  à une 
température  plus  élevée. 

ROSANILINE  ET  DÉRIVÉS. 


On  obtient  cette  magnifique  matière  colorante  rouge,  en  chauffant 
de  l’aniline  à 150°  ou  à 160°  avec  de  l’acide  arsénique,  qui  agit, 
dans  cette  circonstance,  comme  agent  d’oxydation.  La  matière 
solide  provenant  de  cette  réaction  est  dissoute  dans  l’eau  et  la 
solution  filtrée  est  traitée  par  une  lessive  de  soude  caustique:  la 
rosaniline  qui  était  combinée  avec  l’acide  arsénique  est  précipitée. 
On  la  dissout  dans  l’acide  acétique  ou  dans  l'acide  chlorhydrique, 
et  l’on  fait  cristalliser  le  sel  ainsi  formé.  11  se  sépare  sous  forme  de 
magnifiques  cristaux  qui  présentent  les  reflets  des  élytres  des 
cantharides  et  qui  se  dissolvent  dans  l’alcool  avec  une  riche  couleur 
pourpre. 

La  rosaniline  formée  dans  cette  réaction  résulte  de  l’action  de 
l’oxygène  sur  l’aniline  et  sur  la  toluidine  (page  685)  qui  existe  tou- 
jours dans  l’aniline  du  commerce. 


ROSANILINE  ET  DÉRIVÉS. 
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CeiPAz  2Cni9Az 

Aniline.  Toliiidine. 


Qô  _ c^qiioAz^ 

Rosanilinc. 


H-  3I1‘^0 


Dans  ces  derniers  temps  on  a réussi  à remplacer,  dans  la  prépa- 
ration de  la  rosaniline  l’acide  arsénique,  d’un  emploi  si  dangereux 
par  un  autre  agent  oxydant,  qui  est  la  nitrobenzine.  Celle-ci  a»it 
par  e groupe  AzO»  qu’elle  renferme  (J.  Persoz).  Ce  perfeclionne- 
ment  a ete  réalisé  en  France  par  M.  Coupler,  en  Allemagne  par 
MM.  3Ieisler,  Lucius  et  Brüning.  ^ 

Propriétés  de  la  rosaniline.  — Les  procédés  de  préparation 
qu  on  vient  d indiquer  fournissent  des  sels  de  rosaniline, ^tels  que 
le  chlorliydrate  qui  est  la  riche  matière  colorante  connue  sous^le 
nom  de  fuchsine.  On  obtient  la  base  libre  en  traitant  une  solution 
saturee  et  chaude  de  chlorhydrate  par  la  soude  en  excès.  La  rosa- 
mhne  se  séparé  sous  forme  d’un  précipité  cristallin  presque  inco- 
lore  C est  une  hase  triacide  qui  peut  fixer  5 molécules  d’acide 
chlorhydrique  pour  se  saturer.  Chose  curieuse,  la  rosaniline  est 

incolore  lorsqu’elle  est  isolée  et  se  présente  sous  forme  de  petits 
cristaux.  ^ 

Le  monochlorliydrale  de  rosaniline  C^«II'»Az5,HCI  (fuchsine)  se  nré- 
senle  sous  forme  de  fables  rliombiqiies  de  couleur'  foncée,  douées 
de  magnifiques  rellels  verls.  l'eu  soluble  dans  l’eau,  il  se  dissout 
lacilement  dans  l’alcool,  en  le  colorant  en  pourpre  inlense 
Le  tricblorhydrate  C»l|r>Az^ôtlCl  forme  des  aiguilles  d’un  iaune 
run  qui  perdent  de  I acide  chlorhydrique,  lorsqu’on  les  chauffe  ou 
U on  les  dissout  dans  l’eau. 

La  rosaniline  et  ses  sels  présentent  deux  réactions  sur  lesauels 
il  importe  d appeler  l’attention.  ^ 

I"  Lorsqu  on  traite  un  sel  de  rosaniline  par  des  agents  réduc- 
teurs, tels  que  l’hydrogène  naissant  (zinc  et  acide  chlorhydrique) 

wu  3“  atomes  d’hydrogène  et  se  convertit  en  leuemiline 
C il-  Az  , (|ui  est  une  poudre  blanche  peu  soluble  dans  l’eau 
2"  Sous  l’influence  de  l'acide  nitreux  (page  671),  la  rosaniline  se 
convertit  en  un  dérivé  diazoïque,  lequel  soumis  à l’ébullition  avec 
de  1 eau  donne  de  l’acide  rosolique  (page  669), 

Constitution  de  la  rosaniline.  — La  formule  C^ofiOAzS  ex- 
prime d’après  M.  Ilofmann  la  composition  de  la  rosaniline.  Elle  est 
exacte,  mais  on  a reconnu  que  les  produits  connus  sous  le  nom  de 
luchsine  renferment  plusieurs  isomères  [(Rosenstiehl)  et  [l’on  sait 

WURTZ. 
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en  outre  qu’il  existe  divers  liomologues  de  la  rosaniline.  Sans  nous  • 
étendre  sur  ce  sujet  nous  nous  bornerons  à mentionner  les  corps 
suivants  : 

pararosaniline  (Fischer). 

QâoiiiuAzs  rosaniline. 

C^'ll^'Az*  clirysotoluidine. 

11. existe  des  leucanilines  correspondantes,  lesquelles  renferment 
11-  en  plus. 

M.  Ilofinann  attribue  à la  rosaniline  C-^lD^Az^  la  constitution  ex- 
primée par  la  formule  suivante: 

[CÆ^Y  ) 

2(CM1«)"  Az- 

\[A 

Ce  serait,  d’après  lui,  une  triamine  renfermant  à la  fois  un 
groupe  diatomique  phénylène  C®11^  et  deux  groupes  diatomiques 
tolylène  C^H®. 

Des  recherches  récentes  tendent  à modifier  ce  point  de  vue.  Mi\I.E. 
et  0.  Fischer  admettent  que  la  rosaniline  est  une  triamine 
C'^oiii5(AzH-)3,  dérivée  d’un  carbure  d’hydrogène  et  que  la  para- 
rosaniline est  une  triamine  C'®lD’(Azli-)^  dérivée  du  carbure  C^^ID'^. 
De  fait,  en  soumettant  les  leucanilines  correspondantes  à l’action 
du  gaz  nitreux  et  en  réduisant  par  l’alcool  les  composés  diazoïques 
formés,  ces  chimistes  ont  obtenu  les  carbures  d’hydrogène  C-^'ID^  et 
Oioipe^  lesquels  ont  pu  être  convertis  de  nouveau  en  leucanilines 
puis,  pîir  l’oxydation  de  celles-ci,  en  rosanilines. 

Ajoutons  que  le  carbure  C^^ID^,  solide  et  fusible  à 95°,  est  le  tri- 
phénylméthane,  c’est-à-dire  du  gaz  des  marais  dans  lequel  oatomes 
d’hydrogène  sont  remplacés  par  5 groupes  phényliques. 

CID  Cll(CciD)- 

Méliiane.  Triphéiiylmétliaiie. 

Matières  colorantes  dérivées  de  la  rosaniline.  — Lors 
qu’on  cliauffe  la  rosaniline  avec  de  l’iodure  d’éthyle  on  par- 
vient à remplacer  trois  atomes  d’hydrogène  par  5 groupes  éthyle. 
Celte  rosaniline  iriéthyléc  donne,  avec  les  acides,  une  magnifique 
couleur  violette,  connue  sous  le  nom  de  violet  Ilofinann. 

La  rosaniline  Iriphénylée.,  où  les  trois  atomes  d'hydrogène  dont  il 
s’agit  sont  remplacés  par  5 groupes  phényliques  C^ll°,  prend  nais- 


DIPIIÉNYLAMINE.  075 

sance  lorsqu’on  chauffe  la  rosaniline  avec  un  excès  d’aniline.  Cette 

de  l’ammoniaque,  a été  décou- 

\eite  par  ÎIIM.  Girard  et  de  Laire. 


C2oiiiovz5 

Rosaniline. 


oCCII’.Azir^  C20IlJ6(C6Il3)r>\23 

Rosaniline  tripliénylée. 


SAzII^ 


Le  clilorliydrale  de  rosaniline  triphénjlée  conslilue  une  ma<mi- 
ique  couleur  bleue  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  bleu  de  lion. 
Ch.  Girard  et  de  Laire.)  Les  formules  suivantes  expriment  les  re- 

la  ions  intéressantes  qui  existent  entre  la  rosaniline  et  ses  dérivés 
etJiyle  et  phénylé. 


C^oiI'oAz- 

Rosaniline. 


C20II16(eqi3)3Az3 

Rosaniline  Iriéthylée 
(base  du  violet  llolmann). 


e^oniG(C6ns)5Az5 

Rosaniline  tripliénylée 
(base  du  bleu  de  Lyon). 


Mentionnons  encore,  parmi  les  dérivés  de  la  rosaniline,  le  violet 
ce  Fausti  les  verts  d’aniline,  particuliérement  la  belle  matière 
colorante  verte  connue  sous  le  nom  de  vert  lumière,  parce  qu’elle 
conserve  a la  lumière  artificielle  sa  riche  teinte  verte 
Ce  violet  de  Paris,  que  M.  Poirrier  fabrique  depuis  quelques  an- 
nees,  est  une  magnifique  couleur  qui  dérive  par  oxydation  de  la 
methylaniline  ou  de  la  diméthylaniline. 


cens  ) 

CHS  Az 

MéUiylanilinc. 


cens  ) 

Cils  ( Az 
CHS  S 

Dimélliylaniline. 


Pour  réaliser  cette  oxydation  ou  plutôt  cette  déshydrogénation, 
M.  Ch.  Laidh  chaufle  la  methylaniline  avec  du  chlorure  cuivrique 
La  reaction  est  complexe  et  donne  naissance,  d’après  MM.  Hofmann 
etiMartius,  à de  la  rosaniline  triméthylée. 

Chauffée  avec  du  chlorure  de  méthyle,  la  base  du  violet  de  Paris 
en  fixe  deux  molécules  pour  former  une  combinaison  de  rosaniline 
trimethylee  avec  deux  molécules  de  chlorure  méthjlique.  Cette 
combinaison  constitue  le  vert  lumière. 


C20JI1G(CH3)3Az3.(CHSC1)-2 

Dicliloromélliylale  de  Iriméthylrosaniline. 
(vert  lumiérej. 
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DIPIIÉNYLÂMINE. 

C«IF  ( , 

C'MI"Az  = CTP  } Az 

II) 

Ce  corps  dérive  de  l’ammoniaque  par  la  substitution  de  deux 
groupes  phényliques  à deux  atomes  d’hydrogène  de  l’ammoniaque. 
Il  prend  naissance  dans  diverses  réactions,  dont  la  plus  intéressante 
a été  découverte  par  MM.  Girard  et  de  Laire.  Elle  consiste  à chauf- 
fer à 256°  le  chlorhydrate  d’aniline  avec  de  l’aniline.  11  se  dégage  de 
l’ammoniaque,  et  il  se  forme  du  chlorhydrate  de  diphénylamine. 

COIP  ) COIF  i COJF  ) 

H ' Az,IICl  -h  II  \ Az  = COIF } Az.IICl  AzIP 
n\  H ) II  j 

Isolée  de  son  chlorhydrate,  la  diphénylamine  se  présente  sous 
forme  de  cristaux  fusibles  à 54°.  Elle  bout  à 510°.  Insoluble  dans 
l’eau,  elle  se  dissout  dans  l’alcool,  l’élher,  la  benzine,  le  pétrole. 
Son  odeur  rappelle  celle  de  l’essence  de  rose. 

Chauffée  avec  un  mélange  d’acide  oxalique  et  d’acide  sulfurique, 
elle  donne  une  splendide  couleur  bleue,  soluble  dans  l’eau,  et  qui 
est  connue  sous  le  nom  de  bleu  de  diphémjlamiiie.  (Girard  et 
de  Laire.) 

OXYPHÉNOLS. 

COIIOQ* 

On  connaît  trois  corps  isomériques  qui  présentent  la  composition 

C611G02— C®IP<^q||  et  qui  dérivent  par  conséquent  de  la  benzine 

par  la  substitution  de  deux  groupes  oxhydryle  à deux  atomes 
d’hydrogène.  Ces  trois  corps  sont  l’oxyphénol  ou  pyrocatéchine, 
la  résorcine  et  l’hydroquinone. 

Pyrocatéchine.  — Elle  est  ainsi  nommée  parce  qu’on  l’a 
obtenue  d’abord  par  la  distillation  sèche  du  cachou.  Elle  se  produit 
aussi  lorsqu’on  soumet  à la  même  opération  la  gomme  kino  et 
diverses  espèces  de  tannins  colorant  les  sels  ferriques  en  vert 
(p.  613).  La  pyrocatéchine  est  un  corps  solide,  très-soluble  dans 
l’eau  et  dans  l’alcool,  très-peu  soluble  dans  l’éther  et  qui  se  dépose 
de  sa  solution  aqueuse  en  prismes  rectangulaires  appartenant  au 
système  orlhorhombique.  Elle  fond  à 111°, 8 et  se  sublime  au- 
dessus  de  celte  température  en  lames  brillantes  et  incolores. 
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Elle  bout  entre  240“  et  245“.  Son  odeur  est  forle  et  excite  l’éter- 
nuement. Elle  possède  un  caractère  acide,  comme  le  phénol 
lui-même.  Elle  se  dissout  dans  les  alcalis  et  dans  les  carbonates 
alcalins.  Exposées  à l’air,  ces  solutions  se  colorent  d’abord  en 
veit,  puis  en  brun  et  en  noir.  Avec  le  chlorure  ferrique  la 
solution  aqueuse  de  pyrocaléchine  donne  une  coloration  vert 
foncé  qui  passe  au  rouge  foncé  par  l’addition  d’un  alcali. 

Résorciae.—  Ce  corps  qui  est  l’homologue  de  l’orcine  C^llsO^se 
forme  lorsqu  on  fond  avec  de  la  potasse  caustique  un  certain 
nombre  de  gommes  résines  telles  que  le  galbanum,  l’asa  fœtida,  la 
gomme  ammoniaque,  le  sagapenum,  etc.  (Hlasiwelz  et  Barth.) 
On  l’extrait  de  la  masse  fondue  en  dissolvant  celle-ci  dans  l’eau, 
sursaturant  par  l’acide  sulfurique,  filtrant  et  agitant  la  solution 
filtrée  avec  de  1 éther  qui  dissout  la  résorcine.  Après  avoir  chassé 
1 éther  au  bain-marie,  on  obtient  un  résidu  qu’on  distille  : la 
résorcine  passe  et  se  solidifie  en  cristaux  rayonnés. 

MM.  Oppenheim  et  Vogt  ont  préparé  la  résorcine  en  fondant  avec 
la  potasse  caustique  1 acide  chlorophenylsulfureux.  Ce  dernier  se 
orme  lorsqu  on  traite  la  benzine  chlorée  par  l’acide  sulfurique. 


Cqisci  -t-  SOMO 

Benzine  clilorée. 


ii-o  -h  cqo  I 

Acide  cldorophényl- 
sr.lfu;  eu\. 


CCI14 


i SO-K 

Kl 


Clilorophényl-sullitc 
de  potassinm. 


+ 2K1IO  = KCl  + S05K"  -f-  C610j[jj{ 

Sullite  Résorcine. 

de  i>olassium. 


La  résorcine  forme  des  cristaux  prismatiques  ou  tabulaires 
incolores.  Elle  fond  à MO»,  elle  bout  à 271".  Elle  est  trés-soluble 
dans  l’eau,  dans  l’alcool  et  l’éther. 

Nous  décrivons  ci-après  l’hydroquinone  qui  est  isomérique  avec 
les  deux  corps  précédents. 


QUINONE  ET  IlYDROQUINONE. 


Qiiinone.  — C^IBO*.  Ce  corps  remarquable  découvert  par 
Woskresensky  est  un  produit  d’oxydation  de  l’acide  quinique  qui 
existe  dans  les  écorces  de  quinquina  (page  717).  Tour  l’obtenir,  on 
distille  cet  acide  avec  un  mélange  de  peroxyde  de  manganèse  et 
d’acide  sulfurique.  La  masse  se  boursoufle,  et  il  se  dégage  des 

38. 
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vapeurs  de  quinone  qui  se  condensent  dans  le  récipient  en 
aiguilles  brillantes  d’un  jaune  doré.  On  les  comprime  entre  des 
doubles  de  papier,  et  on  les  purifie  par  sublimation. 

La  quinone  cristallise  en  longues  aiguilles  brillantes,  transpa- 
rentes, d’un  jaune  d’or.  Elle  est  très-soluble  dans  l’eau  l'roide, 
plus  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Elle  fond  à 115“, 7 en 
un  liquide  jaune  qui  se  solidifie  à 115“, 2 en  une  masse  cristalline. 
Elle  se  sublime,  à la  température  ordinaire,  en  émettant  des 
vapeurs  piquantes  qui  provoquent  le  larmoiement. 

Le  chlore  la  convertit  en  un  dérivé  trichloré  C^^lICl^O-  cristalli- 
sable  en  petits  prismes  jaunes,  fusibles  de  164“  à 1GG“.  Traitée 
par  un  mélange  de  chlorate  de  potassium  et  d'acide  chlorhydri- 
que, la  quinone  se  convertit  en  un  dérivé  tétrachloré  C^Cl’O^,  la 
tétrachloroquinone,  qui  est  plus  connue  sous  le  mm  de  chlomline. 
Ce  nom  lui  a été  donné  par  Erdmann  qui  avait  d’abord  obtenu  ce 
corps  en  faisant  réagir  le  chlore  sur  l’indigo  (dont  le  nom  portu- 
gais est  anil).  Le  même  corps  se  forme  par  l’action  d’un  mélange 
de  chlorate  de  potassium  et  d’acide  chlorhydrique  sur  une  foule  de 
composés  aromatiques,  tels  que  le  phénol,  l’acide  picrique,  la  sa- 
licine,  l’acide  salicylique,  l’isatine,  etc.  La  quinone  tétrachlorée  est 
en  paillettes  d’un  jaune  pâle,  douées  d’un  éclat  métallique  et  na- 
cré. Chauffée  doucement,  elle  se  sublime  sans  fondre  et  sans 
laisser  de  résidu.  Insoluble  dans  l’eau  et  presque  insoluble  dans 
l’alcool  froid, elle  se  dissout  dans  l’alcool  bouillant  et  s’en  sépare  par 
le  refroidissement  en  paillettes  d’un  jaune  d’or. 

Ilydroquinonc  C®11*^0^.  — Ce  corps  se  forme  par  l’action  des 
agents  réducteurs,  tels  que  l’hydrogène  naissant,  l'acide  iodhy- 
drique  ou  l’acide  sulfureux  sur  la  quinone. 

CG1I402  + 112  _ ccii60‘^ 

M.  Woehler,  qui  l’a  découvert,  l’a  signalé  aussi  parmi  les  pro- 
duits de  la  distillation  sèche  de  l’acide  quinique. 

L’hydroquinone  cristallise  en  beaux  prismes  orthorlioinbiques 
transparents  et  incolores.  Elle  est  sans  odeur,  d’une  saveur  dou- 
ceâtre. Elle  se  dissout  dans  17  parties  d’eau  à 15“  ; elle  est  trés- 
soluble  dans  l’alcool  et  l'éther.  Elle  fond  à 177“, 5 et  se  solidifie  à 
1G5“.  Chauffée  doucement,  elle  se  sublime  en  lames  brillantes, 
semblables  à celles  de  l’acide  benzoïque  sublimé.  Chauffée  brusque- 
ment, elle  se  décompose  en  partie.  Lorsqu’on  dirige  sa  vapeur  à 
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tia^ers  un  tube  chauffé  au  rouge  faible,  elle  se  scinde  en  quinone 
et  en  hydrogène.  Divers  agents  oxydants,  tels  que  le  chlore,  le  chlo- 
rure ferrique,  1 acide  azotique,  l’azotate  d’argent,  le  bichromate  de 
potassium,  la  convertissent  en  une  magnifique  substance  qui  se 
dépose  en  aiguilles  vertes  douées  de  reflets  métalliques.  C’est  la 
qmnhijdrone  ou  lujdroquinone  verte  C^2Hio04^  combinaison  de  ciui- 
none  et  d’hydroquinone. 


Constitution  de  la  quinone  et  de  1 li;^droquinone.  — 

M.  Graebe  rattache  ces  corps  à la  benzine.  Le  premier  en  dérive- 
rait par  la  substitution  de  deux  atomes  d’oxygène  cà  deux  atomes 
dhydiogene;  mais  comme  ces  deux  atomes  d’oxygène  repré- 
sentent quatre  atomicités  ou  valences,  dont  deux  seidement  sont 
employées  pour  remplacer  IP  dans  la  benzine,  les  deux  autres 
servent  a river  l’un  à l’autre  les  deux  atomes  d’oxygéne.  Le  couple 

(0-0)"  peut  jouer,  de  fait,  le  rôle  d’un  groupe  diatomique.  Dans  la 
tormation  de  l’hydroquinone,  ces  atomes  d’oxygène  se  séparent 
et  chacun  d’eux,  fixant  un  atome  d’hydrogène,  il  se  forme  deux 

groupes  oxhydryle  qui  sont  substitués  chacun  à un  atome  d’hvdro- 
gene  de  la  benzine.  ^ 


Les  formules  suivantes  exprimeraient  ces  relations  : 


C®1I® 

\0  ^ “ \0ii 

Eeiizine.  Quinone.  Hydroquinone. 

Ce  point  de  vue  est  généralement  adopté,  mais  il  n’est  pas  établi 
avec  certitude.  Il  se  peut  aussi  que  chaque  atome  d’oxygène  soit 
lie  par  deux  valences  a un  atome  de  carbone.  Dans  ce  cas  il  faudrait 
admettre  que  la  constitution  du  noyau  benzique  soit  modifiée  en  ce 
sens  que  la  double  liaison  existant  entre  deux  atomes  de  carbone 
se  résolve  en  une  seule. 


I[ 

G 

^ \ 

lie  CII 

I II 

JIG  CII 

\\  / 

G 

II 

Benzine. 


II 

G 

^ \ 

IIG  C-0 

ni  c-d 

II 

Quinone. 


II 

G 

O \ 

IIG  C=0 

IIG  C=o 

/ 

G 

II 

Quinone. 


Des  corps  analogues  à la  quinone  et  à l’hydroquinone  ont  été 
obtenus  avec  la  naphtaline  et  avec  l’anthracéne. 
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PIILOROGLUCLNE. 


La  phloroglucine  et  son  isomère  le  pyrogallol  représentent 
des  trioxyphénols  ou  encore  de  la  benzine  dans  lesquels  trois 
atomes  d'hydrogène  ont  été  remplacés  par  trois  groupes  oxhy- 
dryle  (page  651).  Entre  la  phloroglucine,  l’oxyphénol  et  le 
phénol  il  existe  les  mêmes  relations  qu’entre  la  glycérine,  le 
propylglycol  et  l’alcool  propylique. 

cnr.OH 

Alcool  propylique. 

C6IP.011 

Phénol. 

La  phloroglucine  a été  découverte  par  M.  Hlasiwetz  qui  l’a  ob- 
tenue en  chaulfant  la  phlorétine  (page  647),  avec  une  solution 
très-concentrée  de  potasse.  Elle  se  forme  encore  dans  une  foule 
d’autres  réactions,  notamment  lorsqu’on  fond  avec  de  la  potasse 
caustique  la  gomme  kino,  la  gomme-gutte,  le  sang-dragon. 

La  pliloroglucine  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  durs  d’une 
saveur  très-sucrée.  Elle  est  fort  soluble  dans  l’eau,  l’alcool^  et 
l’éther.  Sa  solution  aqueuse  est  neutre.  La  solution  élhérée,  évapo- 
rée sur  le  porte-objet  du  microscope,  laisse  des  prismes  enchevê- 
trés et  des  formes  dendritiques  très-caractéristiques. 

Les  cristaux  déposés  de  la  solution  élhérée  sont  anhydres,  ceux 
qui  se  forment  dans  l’eau  renferment  deux  molécules  d’eau  de 
cristallisation,  qu’ils  perdent  à 100".  Desséchés,  les  cristaux  fondent 
à 220". 

TOLUÈNE  ET  DÉRIVÉS. 

Les  corps  que  nous  allons  étudier  maintenant  se  rattachent  à 
un  hydrocarbure  qui  est  l’homologue  de  la  benzine,  savoir  le  to~ 
luène.  Cet  hydrocarbure  a été  découvert  en  1857  par  Pelletier  et 
Walter.  M.  11.  Deville  l’a  obtenu  en  distillant  le  baume  de  Tolu  : de 
là  son  nom.  Le  toluène  existe  dans  le  goudron  de  houille  et  peut  en 


C-HG 


OII 


011 
Propylglycol. 

p6Il4  i 

j OU 

Oxyphénol. 


OH 

CHP 1 011 
OH 

Glycérine. 

(OH 
cm  ] OH 
(OH 

Phloroglucine. 
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être  séparé,  comme  la  benzine,  par  distillation  fractionnée.  Sa 
densité  à O»  est  ==  0,8S2.  11  bout  à 111“.  C’est  du  mélhyle-phémjle, 
et  l’on  a pu  le  former  par  synthèse  en  chauffant  avec  du  sodium  un 
mélange  de  benzine  monobromée  et  d’iodure  de  méthyle.  (Fittig  et 
Tollens.) 


-+-  CIFI  ^ 2.Na 

Benzine  lodiire 

monobromée.  de  inétiiyle. 


Nal  ^ NaDr  -i-  C«H»-CIF. 

Mélhyle-phényle. 

(toluène). 


On  doit  à MM.  Fr.edel  et  Crafts  un  procédé  de  synthèse  du  to- 
luène, qui,  par  la  généi  alité  de  ses  applications,  est  un  des  plus 
féconds  de  la  chimie.  Il  consiste  à faire  réagir  sur  la  benzine  du 
chlorure  de  méthyle,  en  présence  du  chlorure  d’aluminium.  Il  se 
forme  du  toluène,  et  il  se  dégage  du  gaz  chlorhydrique.  Il  est  pro- 
bable que  le  chlorure  d’aluminium  attaque  la  benzine  avec  dégage- 
ment de  gaz  chlorhydrique  et  formation  d’un  dérivé  pliénylé  du 
chlorure  d’aluminium,  lequel  dérivé  est  formé  sans  cesse  et  sans 
cesse  décomposé  par  le  chlorure  de  méthyle.  Il  y a là  un  cycle  de 
réactions  qui  sont  représentées  par  les  équations  suivantes  : 


C^IIG  + APCI«  = Al-^Cl’(CciIs)  HCl  ; 

Ar^CP(C6II-5)  -i-  CIPCl  = Ccil’(CIP)  4-  APCP., 

Ajoutons  que  le  toluène  ainsi  engendré  peut  réagir  sur  un  excès 
de  chlorure  de  méthyle  pour  former  du  gaz  chlorhydrique  et  de  la 
diméthyle-benzine  (xylène),  laquelle  peut  réagir  à son  tour  sur  un 
excès  de  chlorure  de  méthyle.  On  voit  donc  que  la  métliylation  de  la 
benzine  peut  ne  pas  s arrêter  au  premier  terme  et  que  la  nature  des 
produits  lormés  dépend  de  la  proportion  des  corps  qui  réagissent. 
MM.  Friedel  et  Crafts  sont  parvenus  à introduire  de  cette  façon  six 
groupes  méthyliques  dans  la  benzine  et  a préparer  par  synthèse 
l’hexaméthylbenzine. 


GCciP  -f-  GCIPCl  = 6IIC1  C6(CIP)6 

llexainélliylljenzine. 

Lorsqu  on  fait  bouillir  le  toluène  avec  de  l’acide  nitrique  étendu 
ou  avec  une  solution  d’acide  chromique,  il  se  transforme  en  acide 
benzoïque. 

Produits  de  snb.stitution  du  toluène.  ~ Ils  sont  très-nom- 
breux  et  donnent  lieu  à des  isoméries  diverses  dont  nous  allons 
indiquer  le  princij)e. 
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Prenons  pour  exemple  raction  du  chlore  sur  le  toluène  '.jj.  : un 

ou  plusieurs  atomes  d’hydrogène  peuvent  êire  enlevés  et  rempla- 
cés par  autant  d’atomes  de  chlore.  Le  plus  simple  de  ces  produits 
de  substitution  est  le  composé  C'II'Cl  qui  résulte  de  la  substitulion 
d’un  atome  de  chlore  à un  atome  d’hydrogène  du  toluène  C'iis. 
Mais  celte  substitution  peut  se  faire  soit  dans  le  noyau  benzique 
soit  dans  la  chaîne  latérale  CIP.  On  obtient  ainsi  deux  com- 
posés chlorés  isomériques  entre  eux,  le  toluène  monochloré  et  le 
chlorure  de  benzyle 


C«II*.Cl  CMF 

GIF  CIF.Cl 


Toluènes 

monochlorés. 


Chlorure 
(Je  benzyle. 


Le  toluène  monochloré 


CIP 

Cl 


est  un  dérivé  bisubstitué  de  la 


benzine  : il  existe  donc  sous  trois  modifications  isomériques,  ainsi 
que  nous  l’avons  expliqué  page  054. 

On  voit  par  ce  qui  précède  qu’il  existe  quatre  corps  différents 
dérivant  du  toluène  par  substitution  d’un  atome  de  chlore  à un 
atome  d’hydrogène,  savoir  : le  chlorure  de  benzyle  et  trois  toluènes 
monochlorés. 

Le  tableau  suivant  comprend  un  certain  nombre  de  dérivés  du 
toluène. 


CMFCl 

G«IF{ÂzIl“-) 

G«1F(0II) 

» 

GMF.OII) 

GMiqOIl) 

ho.oii 

GIF 

GIF 

• GIF 

GOII 

Toluène  mono- 
(!J]loré. 

Toluidine. 

Crèsol. 

Ilydrure  de 
salicyle. 

Acide  sali- 
cylique. 

GOIF 

CMF 

GMF 

G«IF 

GMF 

» 

GIFGl 

(^IF(AzIF) 

Gll-^OII) 

GOII 

GO.OII 

» 

Chlorure  de 
benzyle. 

Bcnzylamine. 

Alrool 

bonzylifiiic. 

Aldéhyde 

benzoïiiuc. 

Aeide 

bciizoï({UC. 

Parmi  ces  composés,  ceux  qui  sont  placés  dans  la  même  co- 
lonne verticale  présentent  un  genre  d’isomérie  facile  à inter- 
préter ]iar  les  formules  mêmes  par  lesquelles  nous  exprimons 
la  constitution  de  ces  corps,  et  qui  montrent  le  groupement 
différent  des  atomes. 

Quant  aux  corps  qui  forment  la  première  série  horizontale 
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ils  consliliient  (oiis  des  dérivés  bisiibsütués  de  la  benzine. 

.CO, OU 


^ WzlP 

Tûliiidincs. 


'-011 

Crésols. 


PG]  Il 

llyclrure  de 
kilicylc. 


rGi|4/' 
^011 

Acide 

salicyliq  uc. 


Ils  peuvent  donc  exister  sous  trois  modifications  isomériques 
differentes,  et  l’on  voit  que  pour  chacun  de  ces  dérivés  du  toluène 
il  existe  quatre  isomères*  comme  pour  le  toluène  monochloré. 

- Le  chlorure  de  henzyle 
C 11-"  Ul-Cl  prend  naissance  lorsqu’on  dirige  un  courant  de  chlore 
dans  du  toluène  bouillant.  C’est  un  liquide  incolore,  doué  d’une 
odeur  irritante.  Il  bouta  170°. 

Les  toluènes  monochlorés  se  forment  par  l’action  du  chlore  sur  du 
toluène  froid.  L’oiiho  et  le  méta-chlorotoluèiie  sont  des  liquides 
bouillant  de  156  à 157°.  Le  parachlorotoluène  bout  à 160°, 5 et  se 
prend  au-dessous  de  ü°  en  une  masse  fondant  à 0°,5. 

t\itrotoluènes.  — L’acide  azotique  monoliydraté  attaque  le 
toluene  et  le  convertit  en  nitrotoluénes  CnF(Az0‘^)  et  en  dinitro- 
toluènes  suivant  la  durée  de  la  réaction.  Il  existe  trois  nitrotoluénes 

mj4/ClF 
^ \VzQ2 

Orthomtrotoluène.  Liquide  jaune,  bouillant  de  222  à 223°. 

Métanitrotoluène.  Cristaux  fusibles  à 16°.  Bout  de  250  cà  231° 

Paranitrotoluène.  Prismes  presque  incolores,  fusibles  à 54°. 
Bout  a 2o6°. 

Le  dinUroioluène  CqiqAzOq’CII^  se  forme  lorsqu'on  Iraile  le 
toluene  par  un  melauge  d’acides  azotique  et  sulfurique.  Longues  ai- 

giulles  a peu  près  incolores,  fusibles  à 70",5.  On  conuait  un  iso- 
mere  fusible  a 60°.  . 


CRÉSOLS. 

CUI80 

Il  en  existe  trois,  deux  solides  et  un  liquide.  On  peut  les  for- 
mer artificiellement  en  traitant  le  toluène  par  l’acide  sulfurique 
selon  le  procédé  indiqué  page  666  ; mais  dans  cette  réaction  il  se 
forme  plusieurs  acides  sulfo-conjugués  isomériques  les  uns  avec 
les  autres,  et  qui,  décomposés  par  la  potasse,  fournissent  des  cré- 
sols particuliers. 
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Le  crésol  ou  crésylol  liquide  découvert  par  Fairlie  et  retiré  par 
Duclos  du  goudron  de  bois,  est  un  liquide  incolore  doué  d’une  forte 
odeur  de  phénol.  Il  bout  à 189-190°. 

Il  parait  constituer  un  mélange. 

L’ortliocrésol  est  une  masse  cristalline  fusible  à 51°.  Bout  à 
185-186°. 

Le  métacrésol  est  liquide. 

Le  paracrésol  forme  des  prismes  incolores  fusibles  à 54°, 5.  Point 
d’ébullition  201".  (A.  Wurtz.) 


ORCLNE. 

C’ll«0® 


Ce  corps  est  un  oxypliénol  (page  651).  Il  a été  découvert  par  Ro- 
biquet  en  1829.  On  l’obtient  en  même  temps  que  l’érythrite,  en 
décomposant  l’érythrine  par  la  cliau.x  éteinte,  à 150°.  (Voir  page 
621.) 

L’orcine  se  dépose  la  première,  en  beaux  cristaux,  de  la  solution 
qui  renferme  les  deux  substances.  On  la  purifie  par  une  nouvelle 
cristallisation.  Elle  forme  des  prismes  hexagonaux  incolores  qui 
renferment  1 molécule  d’eau  de  cristallisation.  Elle  fond  à 58°  en 
perdant  celte  eau.  L’orcine  anhydie  bout  à 290°. 

Les  cristaux  d’orcine  se  colorent  en  rose  à l’air.  Lorsqu’on  ajoute 
de  l’ammoniaque  à une  solution  aqueuse  d’orcine  et  qu’on  aban- 
donne la  liqueur  à Pair,  elle  attire  l’oxygéne  et  se  colore  en  violet, 
puis  en  brun.  Il  se  forme  un  corps  azoté  qu’on  a désigné  sous  le 
nom  cVorcéine  et  qui  constitue  le  principe  colorant  des  orseilles  du 
commerce. 

On  a réalisé  la  synthèse  de  l’orcine  en  faisant  agir  la  potasse  en 
fusion  sur  l’acide  sulfoconjugué  du  toluène  chloré  (chlorure  de 
crésyle  C'^lHCl.CIP).  Le  chlore  et  le  groupe  SO^ll  de  ce  composé 
sont  remplacés  par  deux  groupes  OU.  (Vogt  et  llenninger.) 

( Cl  ( OU 

CciR  .SO^K  -f-  2K110  = S0M(2  -|-  KCl  4-  Ceil-  OU 
{ CIP  ( CIP 

Clilorocrésylsulfile  ] SuHile  Chlonire  Orcine. 

de  potassium.  ‘ de  potassium,  de  potassium.  .< 


TOLUIDINES. 
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Paraloluidine.  MM.  llofmann  et  Mus])ratt  ont  découvert  en  1848 
la  toluidine  solide,  qui  est  la  paratoluidine.  Ils  l’ont  obtenue  en  ré- 
duisant le  nitrotoluène  (paranitrotoluéne)  par  le  sulfliydrate  d’am- 
monium. Cette  réduction  peut  s’accomplir  aussi  par  le  fer  et  l’acide 
acétique,  ou  l’étain  et  l’acide  chlorhydrique  (voir  page  664). 

CnF(AzO^)  -h  511^  r:.-  Cnh(AzIF)  -f-  21h^0 

Kilrütoluène.  Toluidine. 

• Un  mode  de  formation  très-intéressant  de  la  paratoluidine  a été 
découvert  par  MM.  llofmann  et  Martius.  11  se  forme  du  chlorhydrate 
de  paratoluidine,  lorsqu’on  chauffe  sous  pression  à 550“,  du  chlorhy- 
drate de  méthylaniline.  Le  groupe  méthyle  uni  à l’azote  dans  cette 
deiniéie  base  subit  alors  une  transposition  ou  une  migration  et  est 
échangé  contre  un  atome  d’hydrogène  phénylique. 


La  paratoluidine  est  solide,  plus  dense  que  l’eau.  Elle  cristallise 
de  sa  solution  dans  1 alcool  faible,  sous  forme  de  larges  lames  Elle 
fond  à 45“  et  bout  à 198;.  Elle  est  presque  insoluble  dans  l’eau  et 
très-soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther. 

La  toluidine  existe  presque  toujours  à l’état  de  mélange  dans 
l'aniline  du  commerce.  Elle  joue  un  rôle  important  et  nécessaire 
dans  la  préiiaration  de  cerlaines  couleurs  d’aniline  (p.  672). 

Oiihololuidme.  Elle  a été  découverte  par  M.  Rosenstiehl  dans  la 
toluidine  commerciale  qui  est  un  mélange  de  para-et  d’ortliotolui- 


Elle  se  forme  par  la  réduction  de  l’orthonitrotoluidine  par  l’hy- 
drogène naissant.  Elle  est  liquide  et  ne  se  solidifie  pas  à — 20“ 
Elle  bout  à 199“,5. 

Mélaloluidine.  Liquide  incolore,  bouillant  à 197“.  Densité  à 
25“  ^ 0,998. 


Toluidine. 


dine. 


wur.Tz. 
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ALCOOL  BENZYLIQUE. 

GODU 

M.  Cannizzaro  l’a  obtenu  en  faisant  chauffer  l’essence  d’amandes 
amères  avec  une  solution  alcoolique  de  potasse. 

mm  + KlIO  = Cdl^KO-  + C’IISÛ 

Essence  d’amandes  Benzoate  Alcool 

amèies.  de  potassium.  benzylique. 

On  peut  convertir  le  toluène  en  alcool  benzylique.  Pour  cela  on 
le  fait  bouillir  dans  un  courant  de  chlore  : il  se  forme  du  chlorure 
de  benzyle  CU1'C1(*).  On  convertit  ce  chlorure  en  alcool  benzylique, 
en  le  faisant  chauffer  avec  de  l’acétate  de  potassium  et  en  décom- 
posant ensuite  par  la  potasse  l’acétate  de  benzyle  ainsi  formé  : 

cnpci  + CHmm  = c^ipo'hcnp  h-  kgi 

Chlorure  de  benzyle.  Acétate  de  benzyle. 

C'IlhC^lW  + Kilo  = CMPO”-K  + cni'.oil 

Acétate  Acétate  Alcool 

de  benzyle.  de  potassium.  benzylique. 

L’alcool  benzylique  ou  hydrate  de  benzyle  est  un  liquide  oléagi- 
neux, incolore,  doué  d’une  odeur  faible,  mais  agréable.  Point 
d’ébullition  207*.  Densité  à 0“  = 1,0028. 

Chauffé  avec  de  l’acide  azotique,  l’alcool  benzylique  se  convertit 
en  aldéhyde  benzoïque  (essence  d’amandes  amères)  : 

Cni^O  + O = IhO  + G'IPO--^ 

L’acide  chromique  le  convertit  en  acide  benzoïque. 

enm  -{-  0”-  = ii-o  + cnpo^^ 

Il  existe  entre  l’alcool  benzylique,  l’aldéhyde  benzoïque  et  l’acide 
benzoïque  les  mêmes  relations  qu’entre  l’alcool,  l’aldéhyde  et 
i’acide  acétique. 

C’-II^O  alcool.  C’Il^O  alcool  benzylique. 

G‘qi‘U  aldéhyde.  C’IF’Ü  aldéliyde  benzoïque  (essence 

d’amandes  amères). 

C-IDO-  acide  acétique.  C'11'’O*  acide  benzoïque. 


(*)  Lorsqu’on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  du  toluène  froid,  ce  n’est 
pas  du  chlorure  de  benzyle  qui  se  forme,  mais  du  toluène  luonochloré 
ipage  G85). 


ALDÉHYDE  BENZOÏQUE. 
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Composés  henxjliuncs.  — Chlorure  de  henzyîe.  Cni^Cl  =:  C®1P- 
UI-Cl.  Il  se  forme,  ainsi  que  nous  l’avons  fail  remarquer  plus  haut 
orsqu’on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  du  toluène  houillant.’ 
1 prend  aussi  naissance  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  à 
chaud  sur  l’alcool  benzylique.  Liquide  incolore  doué  d’une  odeur 
irritante;  bouillant  à 176“. 


^ Bcnzijîamine.  C^II^-ClP.AzIP.  Ce  corps  prend  naissance  par  l’ac- 
tion de  l’hydrogène  naissant  sur  le  benzonitrile  (cyanure  de  phè- 
iiyle,  page  065)  qui  fixe  ainsi  4 atomes  d’hydrogène.  Il  se  forme  aussi 
en  petite  quantité,  indépendamment  de  la  dibenzylamine  et  de  la 
tribenzylamme,  lorsqu’on  chauffe  le  chlorure  de  benzyle  avec  une 
solution  alcoolique  d’ammoniaque.  Liquide  limpide,  bouillant  cà 
; miscible  à l’eau,  l’alcool  et  l’éther.  Densité  0 99  cà  14“ 
Tr/heuzy/am/ue.  ((M'^-Cir-y^Az.  Se  produit  en ’abondance  par 
1 action  de  1 ammoniaque  en  solution  alcoolique  et  à chaud  sur  le 
chlorure  de  benzyle.  Beau  corps  cristallisé  en  aiguilles  ou  en  lames 
incolores,  fusibles  à 91“,  insolubles  dans  l’eau,  peu  solubles  dans 
1 alcool  froid,  très-solubles  dans  l’alcool  chaud  et  dans  l’éther. 


ALDÉHYDE  BENZOÏQUE. 
(hydisure  de'ben'/.-oyle.) 
C’H«0  = C*Il»-CHO 


Ce  corps  existe  dans  l’iiiiile  essentielle  d’amandes  amères,  on  il 
est  mélangé  avec  de  l’acide  cyanhydrique,  formé  comme  lui  par 
1 action  de  I eau  et  de  l'emulsme  sur  l’amygdaline  (p.  646). 

L aldéhyde  benzoïque  ou  hydrure  de  benzoyle  est  un  liquide  in- 
colore fortement  réfringent,  doué  d’une  odeur  agréable  et  d’une 
sa\eui  moidicante  et  aromatique.  Elle  bout  à 179°  5 

Lorsqu’on  dirige  sa  vapeur  à travers  un  tube  de  porcelaine  rem- 
pli de  pierre  ponce  et  chauffé  au  rouge,  l’aldéhyde  benzoïque  se 
dédoublé  en  oxyde  de  carbone  et  en  benzine. 

CQlcO  = CO  H-  C6HG 

Aldêhytle  bciuoique.  Lenzine. 

Exposée  à l’air  et  à la  lumière,  elle  absorbe  de  l’oxv'éne  et  se 
convertit  en  acide  benzoïque.  ““ 

C^IPO  -f  O = C^lico^ 

Aldéhyde  leuzolque.  Acide  benzoïque. 
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Sous  rinfluence  de  l’hydrogène  naissant, 'dégagé  par  l’action  de 
l’eau  sur  l’amalgame  de  sodium,  l’aldéhyde  benzoïque  se  convertit 
en  alcool  benzylique.  (Friedel.) 

C7I1GO  -1-  Ip2  — Cm^OII 

Aldéliyde  benzoïque.  Alcool  benzylique. 

Le  chlore  ou  le  brome  convertissent  l’aldéhyde  benzoïque  en 
chlorure  ou  en  bromure  de  benzoyle. 

CnPO.IÏ  H-  CP  — IICl  + cnpo.ci 

Aldéhyde  benzoïque.  Chlorure  de  benzoyle. 

Cette  réaction  a fait  envisager  l’aldéhyde  benzoïque  comme  l’hy- 
drure  du  radical  benzoyle  (C^IPO). 

Lorsqu’on  mélange  l’essence  d’amandes  amères  brute  renfer- 
mant de  l’acide  cyanhydrique  avec  une  solution  alcoolique  de 
potasse,  ou  l’essence  d’amandes  amères  avec  une  solution  al- 
coolique de  cyanure  de  potassium,  l'aldéhyde  benzoïque  se  polymé- 
rise  et  se  convertit  en  un  corps  solide  qui  est  la  benzoïne  C‘Hl'-0-. 

Ce  corps  cristallise  en  prismes  incolores  et  brillants,  fusibles  de 
155  à 154“,  11  est  peu  soluble  dans  l’eau  et  l’alcool  froid,  trés-soluble 
dans  l’alcool  bouillant. 

Chlorure  de  hcnzoyle  C®I1“-C0C1.  — Ce  corps  se  forme  aussi 
par  l’action  du  perchlorure  de  phosphore  sur  l’acide  benzoïque  ou 
sur  un  benzoate  sec.  C’est  un  liquide  incolore,  fortement  réfrin- 
gent, doué  d’une  odeur  particulière,  irritante.  11  bout  à 19Û“.  L’eau 
le  décompose  en  acide  benzoïque  et  en  acide  chlorhydrique. 

C^llsQ.Cl  + IPO  = C^IPO.OII  -h  llCl 

Cliloriire  Acide 

de  benzoyle.  benzoïque. 

Sous  rinfluence  de  l’ammoniaque,  il  se  convertit  en  benzamide, 
Cfll’O.Cl  H-  AzlP  ==  CfllHl.Azll-  + IICI 

Chlorure  Denzainide. 

de  benzoyle. 

Le  chlorure  de  benzoyle  peut  échanger  son  chlore  contre  d'au- 
tres éléments.  Lorsqu’on  le  distille  sur  de  Liodure  de  potassium,  il 
se  forme  du  chlorure  de  potassium  et  de  Liodure  de  benzoyle. 
MM.  Liebig  et  Wœhler,  qui  ont  découvert  ces  réactions  importantes, 
ont  i>réparé  de  même,  jiar  double  décomposition,  le  sulfure  de  ben- 


ACIDE  BENZOÏQUE.]  ' egg 

zoyle,  le  cyanure  de  benzoyle.  Ces  expériences  sont  célèbres  • elles 
forment  le  point  de  départ  de  la  théorie  du  benzoyle  qui  marque  un 
progrès  important  dans  le  développement  de  la  théorie  des  radi- 
caux. Les  formules  suivantes  indiquent  les  principales  combinai- 
sons  du  benzoyle. 


cni'O.H 

cni»o.ci 

C’tPO.I 

(C’H®0)2S 

C’H»O.OH 

CnPO.AzH^ 


hydrure  de  benzoyle. 

chlorure  de  benzoyle. 

iodure  de  benzoyle. 

sulfure  de  benzoyle. 

acide  benzoïque  (hydrate  de  benzoyle) 

benzamide.  ' 


ACIDE  BENZOÏQUE. 
cni«o- 


Préparation.  - On  peut  retirer  cet  acide  du  benjoin.  Pour 
cela  on  place  celle  resme  dans  une  terrine  piale  sur  laquelle  on 
tend  une  feuille  de  papier  à filtrer  qu'on  colle  sur  les  bords  (fia.  151 1 
Ce  diaphragme  sert  ^ 

de  base  à un  cône  en 
carton,  dont  l’ouver- 
ture est  fixée  aux 
bords  de  la  terrine. 

On  place  celle-ci  sur 
une  plaque  de  tôle  re- 
couverte d’un  peu  de 
sable  et  on  l’expose, 
pendant  trois  ou  qua- 
tre heures,  à un  feu 
de  charbon  modéré. 

Au  bout  de  ce  temps, 
on  laisse  refroidir  et 
l’on  trouve,  soit  sur 

le  diaphragme,  soit  t'ig-  i3i. 


sur  la  paroi  du  cône,  l’acide  benzoïque  sous  la  forme  de  flocons 
ciistalhns,  légers  et  brillants. 

On  peut  aussi  faire  digérer  le  benjoin  en  poudre  avec  un  lait  de 

vingt-quatre  heures,  porter  à 

zoïaue'dThr  clilDi'liydrique  précipite  l’acide  ben- 

zoïque de  la  liqueur  filtree  qui  renferme  du  benzoate  calcique. 
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En  Allemagne,  on  prépare  de  grandes  quantités  d’acide  ben- 
zoïque en  faisant  bouillir  l’urine  concentrée  de  cheval  ou  de  vache 
avec  de  l’acide  chlorhydrique.  L’acide  hippurique  que  ces  urines 
renferment  se  dédouble,  dans  ces  conditions,  en  acide  benzoïque 
et  en  glycocolle  (p.  691).  L.’acide  benzoïque  cristallise  par  le  refroi- 
dissement. On  le  purifie  par  sublimation. 

Propriétés.  — Oii  l’obtient  ainsi  en  aiguilles  ou  en  lames  minces 
et  brillantes.  Son  odeur  est  aromatique  ; sa  saveur  faiblement  acide. 
Il  fond  à 121°.  Il  bout  à 250°. 

Il  se  dissout  dans  607  parties  d’eau  à 0“  et  dans  environ  12  par- 
ties d’eau  bouillante,  qui  le  laisse  déposer  par  le  refroidissement. 
Lorsqu’on  le  fait  bouillir  avec  une  quantité  d’eau  insuffisante  pour 
le  dissoudre,  il  fond.  11  se  volatilise  avec  la  vapeur  d’eau.  11  se  dis- 
sout aisément  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Lorsqu’on  dirige  sa  va- 
peur sur  la  pierre  ponce  chauffée  au  rouge  dans  un  tube  de  porce- 
laine, il  se  dédouble  en  acide  carbonique  et  en  benzine. 

C’IieO-  = CQ2  + CC1I6 

Acide  benzoïque.  Benzine. 

Chauffé  avec  du  perchlorure  de  phosphore,  il  donne  du  chlorure 
de  benzoyle. 

CnieO.Oll  + PhCl°  = PhOCP  IlCl  4-  C4I30.C1 

Acide  benzoïque.  Oxycblorure  Chlorure. 

de  plinsphore.  de  benzoyle. 

Bcnzamide  C^^U^-CO.Azir^.  — Ce  corps  prend  naissance  par  l’ac- 
tion du  gaz  ammoniac  sur  le  chlorure  de  benzoyle. 

C4P.COC1  -i-  2Azll-  = Azll^Cl  -h  C6II°-CO.AzlI^ 

Clilorui'e  Benzainide. 

de  benzoyle. 

11  se  forme  aussi  lorsqu’on  fait  réagir  l’ammoniaque  sur  le  ben- 
zoate  d’éthyle. 

Ccil°-CO.OC41s  4-  AzlP  = C4I4011  -+-  C41»-CO.AzH- 

Bcnzoale  d’élliyle.  Alcool.  Bcnzamide. 

Cristaux  clinorhombiques,  incolores,  brillants,  fusibles  à 128°,  et 
pouvant  être  sublimés  sans  décomposition.  Solubles  dans  l’eau 
chaude  et  dans  l’alcool. 

Acétone  benzoïque  OU  benzophénone  C9’’1P°0  = 
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C<5II'>-CO-C6j[s.  Ce  corps  se.  forme  en  même  temps  que  la  benzine 
par  la  distillation  sèche  du  benzoate  de  calcium  (Cliancel). 

(C6IP-CO-)-Ca  — CCr>Ca  + 

Cenzoatc  calcit|ue.  Benzopliénonc. 

Il  se  présente  en  gros  prismes  oiiliorhombiques  incolores  ou  lé- 
gèrement jaunâtres,  fusibl-es  de  48  à 49“.  Bout  cà  ^295“.  Insoluble 
dans  leau;  trés-soluble  dans  l’alcool. 

Voici  un  procédé  de  synthèse  très-intéressant  de  la  benzopbé- 
none.  MM.  Friedel  et  Crafts  ont  obtenu  ce  corps  en  traitant  la 
benzine  par  le  gaz  chloroxycarbonique  en  présence  du  chlorure 
d’aluminium. 

2CGHC  + COCr-!  = 2MC1  ^ (C^1B)2C0 


ACIDE  HIPPURIQUE. 


CaiPAzO’  = 


cii2.Azii(r,ni«o) 

('o.oii 


Parmi  les  dérivés  benzoïques,  un  des  plus  importants  est  l’acide 
hippurique.  Ses  relations  avec  la  série  benzoïque  sont  dévoilées  par 
le  dédoublement  que  lui  fait  éprouver  l’acide  chlorhydrique  bouil- 
lant, en  acide  benzoïque  et  glycocolle  (p.  597). 

CMPAzO-  + ll-O  = CMI^\z02  + CMICQ2 

Acide  Lippurique.  Glycocolle.  Acide  benzoïque. 

^ Rouelle,  Foiircroy  et  Vauquelin  avaient  rencontré  cet  acide  dans 
I urine  de  cheval,  m.tis  1 avaient  confondu  avec  l’acide  benzoïque. 
M.  Liebig  en  reconnut  la  véritable  nature  ci]  1850. 

M.  Dessaignes  est  par\enu  a faire  la  synthèse  de  l'acide  Idppu- 
rique  en  faisant  réagir  le  chlorure  de  benzoyle  sur  la  combinaison 
zincique  du  glycocolle  : 

(?JI-Az02  + CMfïO.Cl  C‘dP(CMI-0)Az02  + HCl 

Glycocolle.  Chlorure  de  benzoyle.  Acide  hippurique. 

(l!eMZ0yl-rr|ycoC(dl0). 

On  relire  l’acide  hippurique  de  l’urine  de  cheval  ou  de  vache, 
en  mêlant  celte  urine  avec  2 à 5 fois  son  volume  d’acide  chlor- 
hydrique concentré.  L’acide  hippurique  s’en  dépose  en  cristau.x 
colorés. 
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Convenablement  purifié,  il  cristallise  en  longs  prismes  incolores, 
peu  solubles  clans  l’eau  froide,  très-solubles  dans  l’eau  bouillante 
et  dans  l’alcool.  Lorsqu’on  le  chauffe  dans  une  cornue,  il  se  dé- 
compose et  donne  un  sublimé  d’acide  benzoïque.  En  même  temps 
il  passe  une  certaine  quantité  d’un  corps  oléagineux  doué  d’une 
odeur  agréable.  C’est  le  cyanure  de  phényleou  benzonitrile  CAz.C^ll» 
(page  665). 


IIYDRURE  DE  SALICYLE. 

CUIGU® 

Ce  corps,  qui  est  isomérique  avec  l’acide  benzoïque,  existe  tout 
formé  dans  l liuile  essentielle  de  reine  des  prés  {Spirœa  ulmaria). 
Piria  l’a  obtenu  en  oxydant  la  salicine  par  le  bichromate  de  potas- 
sium et  l’acide  sulfurique  (p.  646). 

C’est  un  liquide  incolore  fortement  réfringent.  Il  bout  à 196°, 5. 
Sa  densité  à 15'’, 5 est  égale  à 1,175.  Son  odeur  est  agréable,  sa 
saveur  brûlante.  Il  est  assez  soluble  dans  l'eau  et  se  dissout  en 
toutes  proportions  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  11  possède  une 
réaction  acide.  Il  colore  le  perchlorure  de  fer  en  violet.  Les  réactifs 
oxydants  le  convertissent  en  acide  salicylique. 

CnieO^  O ^ C^llcQ^ 

Par  l’action  de  la  potasse  fondante  il  se  transforme  de  même  en 
acide  salicylicjue  avec  dégagement  d’hydrogêne. 

+ KIIO  C'IPK0°  + ll- 

Hydriirc  Salicyhite 

de  salicyle.  de  potassium. 

Soumis  à l’action  de  l’amalgame  de  sodium  et  de  l’eau,  il  fixe  Il- 
ot se  convertit  en  saUgénine.  (Reincke  et  Beilstein.) 

4-  Ib-î  =z  CMW 

Hydrure  Saligénine. 

de  salicyle. 

Ce  dernier  corps  se  forme  d’après  Piria,  par  le  dédoublement  de 
la  salicine,  sous  l’influence  des  ferments  et  des  acides  (page646).Il 
cristallise  en  tables  douées  d’un  éclat  nacré  ou  en  petites  aiguilles 
brillantes. 


ACIDE  SALÏCYLIQUE. 
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acide  SALÏCYLIQUE. 

« 

loties  fie  formation  et  préparation.— Ce  coi  ns  a éfp  rlppm, 

ven  parPina  qui  l’.i  obtenu  en  1839  en  fondant  riiydrure  de  sali" 
cyle  avec  de  la  potasse  caustique.  * 


C'H^O-  -j-  KJio  — C^II^KO^ 


Hydrure 
de  salicyle 


Salicylale 
de  potassium. 


+ ir^ 


procumbens  est  du  salicylate  de  méüiyle  (Cahours^  r’  GauUhevia 

;.”î:7r.:sr 

emps  qii  il  se  dégagé  de  l’esprit  de  bois.  Il  se  forme  du’salicvlale  cÎp 

l'eaZbotdZîtZ"  “ P“‘-  --‘‘^"'^at/on  dan^ 

M.M.  Kolbe  et  Lauteinann  ont  formé  l’acide  salicvlitiue  nar  svn 
Il  s’est  formé  du  salicylate  de  sodium’,  ^ ’ 


C01I5.0II 

Pliéiiol. 


co.o  ^ 

CO. 011 

Acide  s;ilicylif|ue. 


Ce^  procédé  de  synlliése  a été  récemment  modifié  par  M Kolho  il 

;SdZs:i’:rï:.z:z:^ 

température  de  I80-.  On  chauffe  fina,em;nt 

doit  de  la  reaction,  debarrassé  de  l’excès  de  phénol  par  dislilh 

tion,  constitue  le  salicylate  disodique.  Hi’  ^ i^tilla- 


2C6Ils.0i\a  + Cœ 


Phénate 
(le  sodium. 


0^115.011  -4-  CGJ14  i ^ 

K 


Phénol. 


CO^Na 
. ONa 
Sodium-saJicylate 

de  sodium. 

Ô9. 
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On  reprend  le  tout  par  de  l’eau,  et  l’on  traile  la  solution  par  l’a- 
cide chlorhydrique,  qui  met  l’acide  salicylique  en  liberté. 

Ce  procédé  permet  d’obtenir  rapidement  et  économiquement  de 
grandes  quantités  d’acide  salicylique. 

Propriétés.  — L’acide  salicylique  cristallise  de  sa  solution  al- 
coolique en  gros  prismes  quadrilatères.  Il  se  dépose  de  l’eau  en 
longues  aiguilles.  Il  fond  à 15G“.  Distillé  rapidement  avec  de  la 
pierre  ponce,  il  se  dédouble  en  gaz  carbonique  et  en  phénol. 

CniGO-  = CO-2  -h  C^IRO 


L’acide  salicylique  est  très-soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther. 
L’eau  le  dissout  à peine  cà'd'roid,  assez  abondamment  à l’ébulli- 
tion. Sa  solution  aqueuse  colore  les  sels  ferriques  en  violet  • 
foncé. 

Traité  par  l’acide  nitrique  l’acide  salicylique  se  convertit  en  deux 
acides  nitrogénés  isomériques,  l’un  avec  l’autre,  les  acides  nitrosa- 
licy  tiques  C^ll»(Az02)0^. 

' L’acide  a-nitrosalicylique  cristallise  en  longues  aiguilles  inco- 
lores, anhydres,  fusibles  à 228%  très-peu  solubles  dans  l’eau  froide . 
Le  perchlorure  de  fer  colore  la  solation  en  rouge  de  sang. 

L’acide  p-nilrosalicylique  cristallise  en  longues  aiguilles  inco- 
lores, renfermant  une  molécule  d’eau  de  cristallisation. 

Lorsqu’on  le  chauffe,  il  la  perd  et  fond  de  Ü4  à H est  peu 
soluble  dans  l’eaufroide.  Sa  solution  est  pareillement  colorée  en 
rouge  de  sang  par  le  perchlorure  de  fer.  Cet  acide  prend  naissance 
lorsqu’on  fait  bouillir  longtemps  l’indigo  par  l’acide  nitrique.  On 
l’a  nommé  longtemps  acide  indigotique. 

L’acide  salicylique  possède  les  propriétés  antiseptiques  du  phé- 
nol, sans  présenter,  au  point  de  vue  de  l’odeur  et  de  la  causticité, 
les  inconvénients  de  ce  dernier. 


Salicylate  de  méthyle  C'11^(C1I'^)0^.  — M.  Cahours  a reconnu 
que  l’huile  de  Gauliheria,  connue  sous  le  nom  d’essence  de  Win- 
tergreen,  est  le  salicylate  de  méthyle. Purifié,  ce  corps  se  présente 
sous  forme  d’une  huile  incolore,  douée  d’une  odeur  agréable.  Il 
bout  à 225°, 7.  Sa  densité  à 0°est  égale  à 1,1909.  Il  possède,  comme 
les  phénols,  le  caractère  d’un  acide  faible.  Lorsqu’on  ajoute  à du 
salicylate  de  méthyle  une  solution  concentrée  de  potasse,  on  ob- 
tient un  précipité  de  gaulthérate  de  potassium.  M.  Cahours  a signalé 
l’existence  d’un  isomère  du  salicylate  de  méthyle.  C’est  l’acide  mé- 
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thylsalicyliqiie.  Les  formules  suivantes  indiquent  la  constitution  de 
ces  corps. 


COHCOH 

CO.OH 

Acide 

salicylique. 


c'o.OCIP 

Salicylale 
de  riiétijyle. 


C«Il‘.OK 

(':o.ocip 

Gaultlicrale 
de  potassium. 


CfilD.OCIF 

CO.OH 

Acide  niéthyl- 
salicyliqiie. 


C«HCOCIP 

CO.OCIF 

Jlétliylsalicylate 
de  méUiyle. 


ACIDES  OXYBENZOÏQUE  ET  PABOXYBENZOÏOUE. 


acides  sont  isoniéritjues  avec  l’acide  salieylkine 


Ces  deux 
(page  654). 

Acide  ox,l,enï«iq,.e.  11  se  forme  dans  diverses  circonstaitces 
paiticulierement  lorsqu’on  chauffe  un  dérivé  chloré  de  l’acide  ben- 
zoique,  1 acide  métachlorobenzoïque  avec  la  potasse. 

C'IISCIO-  4-  2KIIO  = C^II’(0K)0-  + KCl  4-  IPO^ 

C’est  une  poudre  cristalline  anhydre  formée  de  tables-  quadrati. 
ques  ; quelquefois  il  est  en  cristaux  mamelonnés.  Il  est  anhydre  • 
1)  fond  a 200».  Il  peut  être  distillé  sans  altération.  Peu  soluble  dans« 
eau  froide,  il  se  dissout  plus  facilement  dans  l’eau  bouillante 
Acîcle  paroxyhen*oïq«e.  Il  prend  naissance  dans  une  circon- 
stance remarquable.  Nous  avons  vu  que  le  phénol  fixe  l’acide  car- 
bonique en  présence  du  sodium  pour  former  du  salicylate  de 
sodium.  Lorsqu’on  remplace  le  sodium  parle  potassium,  il  sc  forme 
en  vertu  de  la  même  réaction,  du  paroxybenzoate  de  potassium.  Le 

cluphénate  de  potassium  à, 

210  a 220  , dans  un  courant  d’acide  carbonique  (pa-e  603) 

L acide  paroxybenzoïque  cristallise  en  prismes  chnorhombiqiies 
ransparents  renfermant  une  molécule  d’eau  de  crislallisatli;. 
Anhydre  il  fond  a 110».  Il  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau  et 
dans  1 alcool  que  l’acide  salicylique.  Sa  solution  aqueuse  ne  se 
colore  pas  en  violet  par  le  perchloriire  de  fer. 

Composés  anîsiqncs.  - I.orsqu’on  chauffe  les  essences 
d anis,  de  fenouil  ou  d’estragon  avec  l’acide  nitrique,  on  les  con 

d’une  odeur  d’épices,  bouillant 
a 248.  Cest  \aUehyde  aimujue  C»IIW.  Par  une  oxydation  plus 
comidele  cette  aldéhyde  se  comei-lil  en  acide  anhique  CsilVl- 
h aldéhyde  et  l’acide  ainsique  présentent  des  relations  de  coinpo' 
sition  simples  avec  l’acide  paroxybenzoïque. 
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L’aldéhyde  anisique  estl’aldéhyde  inélhyl-paroxyhenzoïque  ]Vd.cide 
anisique  est  l’acide  mélhyl-paroxybenzoïque. 


^CO.OII 


^ ^CO.OII 


'^COII 


Acide 

paroxybenzoïque. 


Acide  métliyl- 
paroxybenzoïque. 
(anisique). 


Aldéhyde  mélliyl- 
paroxybenzoïque 
(anisique). 


TYROSINE. 

C9II*’AzO'^ 


Ce  corps  paraît  se  rattacher  aux  composés  précédemment  dé- 
crits. Il  peut  être  envisagé  comme  de  l’acide  amidopropionique 
(page  598),  dont  un  atome  d'hydrogène  serait  remplacé  par  le 
groupe  C^IH.OII  (paroxyphényle)  tel  qu’il  existe  dans  l’acide  pa- 
roxybenzoïque. 


COMI 

xVcide 

propioniquc. 


CMiqAzlP) 

CO^II 

Acide  ainido- 
propionique. 


CMP(CMP.0H)(.AzH2) 

ioMI 

Acide  oxyphényl-aniido- 
propionique  (tyrosine). 


La  tyrosine  est  un  produit  de  dédoublement  d’un  grand  nombre 
de  matières  azotées  de  l’économie  animale  (voir  plus  loin).  On  la 
prépare  en  faisant  bouillir  pendant  IG  heures  de  la  corne 
(1  part.)  réduite  en  copeaux  avec  de  l’acide  sulfurique  (2  part.) 
étendu  de  4 fois  son  volume  d’eau.  On  neutralise  par  un  lait  de 
chaux,  on  filtre,  on  réduit  la  liqueur  de  moitié,  on  acidifie  par 
l’acide  sulfurique,  et  l’on  ajoute  un  excès  de  carbonate  de  plomb. 

La  solution  qui  renferme  la  tyrosine  à l’état  de  sel  de  plomb  est 
décomposée  par  l’hydrogène  sulfuré,  filtrée  et  évaporée.  La  tyrosine 
cristallise  et  est  purifiée  par  plusieurs  cristallisations.  Les  eaux 
mères  retiennent  de  la  leucine. 

La  tyrosine  se  présente  en  longues  aiguilles  incolores  souvent 
réunies  en  houppes  peu  solubles  dans  l’eau  et  dans  l’alcool  froid, 
plus  solubles  à chaud,  insolubles  dans  l’éther.  Elle  forme  des  com- 
binaisons définies  avec  les  acides  et  avec  les  bases.  Fondue  avec 
la  potasse  caustique,  elle  se  dédouble  en  acide  paroxybenzoïque, 
acide  acétique  et  ammoniaque. 

La  tyrosine  peut  être  reconnue  à l’aide  de  la  réaction  suivante. 
Lorsqu’on  fait  bouillir  sa  solution  aqueuse  avec  une  solution 


ACIDE  GALLIQUE. 
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aussi  neutre  que  possible  de  nitrate  mercurique,  elle  forme  un 
précipité  volumineux  jaunâtre,  qui  se  colore  en  rouge  cuivre  foncé 
par  l’ébullilion  avec  de  l’acide  nitrique  renfermant  une  petite 
quantité  d’acide  nitreux. 


ACIDE  GALLIQUE. 

CUieO® 

Cet  acide  offre  des  relations  étroites  avec  l’acide  salicylique.  C’est 
l’acide  dioxysalicylique.  M.  Lautemann  l’a  obtenu  en  traitant 
l’acide  diiodosalicylique  par  les  alcalis. 

+ 2KII0  = 2 Kl  + C’^IF(H0)203 

Acide  Acide  gallique. 

diiodosalicylique. 

Nous  savons  d’ailleurs  que  l’acide  gallique  est  un  produit  de  dé- 
doublement de  l’acide  tannique  (p.  G48).  Pour  le  préparer,  on  expose 
à l’air  des  noix  de  galle,  grossièrementpulvérisées  ethumectées,  en 
ayant  soin  de  renouveler  l’eau  aufuretà  mesure  qu’elle  s’évapore.  Au 
bout  de  deux  à trois  mois,  on  sépare  de  la  masse,  par  une  forte 
compression,  un  liquide  noir,  et  l’on  épuise  le  résidu  solide  par  l’eau 
bouillante.  L’acide  gallique  cristallise  par  le  refroidissement  de  la 
liqueur  filtrée.  On  le  purifie  par  de  nouvelles  cristallisations  dans 
l’eau  bouillante. 

L’acide  gallique  forme  de  longues  aiguilles  soyeuses,  qui  ren- 
ferment une  molécule  d’eau  de  cristallisation.  11  est  sans  odeur.  Sa 
saveur  est  astringente  et  légèrement  acide.  Chauffé  à 100°,  il  perd 
du  gaz  carbonique  et  se  convertit  en  un  corps  qui  se  sublime  en  la- 
melles d un  blanc  éclatant.  C est  l’acide  pyrogallique  ou  pyrogallol 
qu’on  emploie  en  photographie. 

CMP05  = CO"  + cqico-' 

icide  gallique.  Pyrogallol. 


L’acide  gallique  se  dissout  dans  100  parties  d’eau  froide,  dans 
3 parties  d’eau  bouillante.  Il  est  trés-soIuble  dans  l’alcool,  moins  so- 
luble dans  l’éther.  Sa  solution,  exposéeau  contact  de  l’air,  absorbe 
peu  à peu  l’oxygène;  en  même  temps  elle  se  colore  et  dégage  du 
gaz  carbonique. 

Expérience.  Dans  une  éprouvette  remplie  de  mercure  et  purgée 
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de  bulles  d’air,  je  fais  passer  d’abord  une  solution  récemment  bouil- 
lie d’acide  gallique,  puis  de  l’eau  de  baryte  privée  d’air.  Il  se  forme 
un  précipité  blanc,  qui  passe  immédiatement  au  bleu  si  je  fais  pas- 
ser quelques  bulles  d’oxygène'.  Ce  changement  de  couleur  est  l’indice 
d’une  oxydation,  favorisée,  dans  ce  cas,  par  la  présence  de  l’alcali. 

INDIGO. 

CMlNVzO 

On  le  retire  de  différentes  espèces  de  plantes  appartenant  au 
genre  Indigofera.  Le  pastel  {Isatis  tinctoria)  fournit,  de  même,  une 
matière  colorante  identique  avec  l’indigo. 

Dans  l’Inde  on  prépare  l’indigo  en  faisant  macérer  les  tiges  et  les 
feuilles  des  indigofera,  recueillies  à l’époque  de  la  floraison,  avec 
de  l’eau,  dans  des  cuves  où  on  les  abandonne  <àla  fermentation.  Au 
bout  de  12  à 15  heures,  on  introduit  le  liquide  dans  d’autres  cuves 
et  l’on  agite  vivement  au  contact  de  l’air,  opération  qui  donne  lieu 
à la  formation  d’un  précipité  bleu.  On  soutire  alors  la  liqueur 
brune  et  l’on  fait  bouillir  le  dépôt  dans  des  chaudières  de  cuivre  ; 
on  l’exprime  ensuite  dans  des  toiles,  on  le  divise  en  morceaux  cu- 
biques et  on  fait  sécher.  C’est  sous  cette  forme  que  l’indigo  est 
livré  au  commerce. 

L’indigo  n’est  pas  contenu  tout  formé  dans  les  plantes  qui  servent 
à son  extraction.  M.  Schunck  admet  que  celles-ci  renferment  une 
substance  voisine  des  glucosides,  Vinclican,  c[iû  se  dédoublerait  par 
la  fermentation  en  indigo  et  en  indoglucine. 

C-eiP'AzO'-^  -j-  2IhO  = CsiR\zO  + 5C6II«oO« 

Iiuücaii.  Indigo.  Indoglucine. 

« 

On  a rencontré  l’indican  dans  les  urines  humaines. 

L’indigo  du  commerce  renferme  de  50  à 90  pour  100  de  matière 
colorante.  11  se  présente  sous  forme  de  morceaux  généralement  ir- 
réguliers, quelquefois  cubiques,  dont  la  nuance  varie  du  bleu  violet 
au  bleu  noirâtre.  Le  plus  estimé  présente  de  brillants  rellets  cuivrés. 

L’indigo  pur  prend  le  nom  d’indigotine.  On  peut  l’obtenir  en 
chauffant  l’indigo  du  commerce  dans  un  courant  d’hydrogène,  ou 
en  le  sublimant  par  petites  portions  entre  deux  verres  de  montre 
(Clievreul).  11  se  présente  alors  sous  forme  de  prismes  orthorhom- 
biques  à 4 ou  à 0 faces. 


mDIGO. 
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L’iiidigotine  est  insoluble  dans  l’eau,  dans  l’alcool  froid  el  dans 
l’éllier.  L’alcool  et  l’essence  de  térébenthine  bouillante  en  dissolvent 
de  petites  quantités. 

L’acide  sulfurique  concentré  et  mieux  encore  l’acide  sulfurique 
fumant  dissolvent  l’indigo  à 50  ou  G0“,  avec  une  belle  couleur 
bleue  et  avec  formation  de  deux  acides,  l’acidc  sulfmdi gotique 
C^IR\zO,SO'’lI  et  l’acide  C'61PAz-0-,SO^II.  La  solution 

d’indigo  dans  l’acide  sulfurique  sert  en  teinture.  On  la  prépare  en 
faisant  dissoudre  l’indigo,  à chaud,  dans  un  mélange  d’acide  sulfu- 
rique fumant  et  d’acide  sulfurique  ordinaire. 

La  solution  bleue  qu’on  obtient  ainsi  porte  le  nom  de  sulfate 
(Vindigo,  bleu  de  Saxe  ou  bleu  de  composition. 

L'acide  azotique  étendu  et  bouillant  convertit  l’indigo  en  isatine. 
L’acide  concentré  le  transforme  d’abord  en  acide  nitrosalicylique 
C^I-5(Az0-)0^  puis  en  acide  picrique. 

Lorsqu’on  le  chauffe  avec  de  la  potasse  caustique,  l’indigo  se  con- 
vertit en  acide  anthranilique  C'll^(AzlI")0'  ou  en  acide  salicylique 
qui  se  forme  aux  dépens  de  l’acide  anthranilique. 

Cni5(AzII-^)02  + KIIO  = CMI'KO^  + AzlI- 

Acide  nnlijiMniliquc.  Snlicylnte 

do  pot.issiiuri. 

Lorsqu’on  distille  l’indigo  avec  de  la  potasse,  il  passe  de  l’aniline, 
formée  probablement  aux  dépens  de  l’acide  anthranilique  qui  a 
d’abord  pris  naissance. 

cm^Az02  co^  + cqpAz 

Acide  anthranilique.  Aniline.  . 

Indigo  blanc  C'^L-Az-O'.  — Ce  corps  qui  a été  découvert 
par  M.  Chevreul,  en  1812,  résulte  de  l’action  de  l’hydrogène 
naissant  sur  l’indigo.  11  se  produit  lorsqu’on  soumet  celte 
substance  à l’action  des  lessives  alcalines  en  présence  de  matières 
réductrices,  telles  que  les  acides  sulfureux  et  phosphoreux,  l’hydro- 
gène sulfuré,  le  fer,  le  zinc,  les  hydrates  ferreux  et  stanneux. 

2CqFAzO  + IP  ==  C'qi'^Az^O^ 

On  prépare  ordinairement  l’indigo  blanc,  en  plaçant  dans  un  vase 
un  mélange  d’indigo,  de  sulfate  ferreux,  de  chaux  éteinte  et  d’eau 
chaude.  Le  vase,  exactement  rempli  et  hermétiquemeilt  bouché 
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élant  abandonné  pendant  deux  jours,  on  obtient  une  solution  alca- 
line, claire,  qu’on  décante  et  qu’on  sursature  par  l’acide  chlorhy- 
drique, à l’abri  du  contact  de  l’air.  Il  se  forme  un  dépôt  d’indigo 
blanc  qu’on  recueille  sur  un  filtre,  qu’on  lave  rapidement  à l’eau 
bouillie  et  qu’on  fait  sécher  dans  le  vide. 

Le  corps  ainsi  obtenu  est  d’un  blanc  sale,  sans  odeur  et  sans  sa- 
veur. Il  est  insoluble  dans  l’eau  ; il  se  dissout,  avec  une  couleur 
jaune  dans  l’alcool,  dans  l’éther  et  dans  les  lessives  alcalines.  Au 
contact  de  l’air,  il  absorbe  l’oxygène  et  se  convertit  en  indigo  bleu. 
L’acide  azotique  opère  cette  transformation  rapidement. 

Usages.  — L’indigo  est  d’un  grand  usage  dans  la  teinture.  Le 
principe  de  son  application  est  la  transformation  de  l’indigo  bleu  en 
indigo  blanc  par  les  agents  réducteurs.  L’indigo  blanc  réduit,  so- 
luble dans  les  liqueurs  alcalines,  se  fixe  sur  la  fibre  textile  et  se 
convertit  de  nouveau  en  indigo  bleu  par  l’exposition  à l’air.  Le  mé- 
lange indiqué  plus  haut  pour  obtenir  l’indigo  blanc  (sulfate  ferreux, 
indigo,  chaux  et  eau)  est  le  plus  fréquemment  employé.  11  constitue 
ce  que  l’on  nomme  la  cuve  au  vilriol. 

MM.  Schützenberger  et  de  Lalande  ont  décrit  récemment  un  pro- 
cédé de  teinture  à l’indigo,  basé  sur  l’emploi  de  l’hydrosulfite  de 
sodium  (page  100). 

• ISATINE. 

C«ll»AzD® 

Ce  corps  a été  découvert  par  MM.  Erdmann  et  Laurent  en  18 il. 
C’est  le  produit  de  l’oxydation  de  l’indigo  par  l’acide  azotique  faible. 

CMl^AzO  4-  O = CMl^AzO- 

L’isatine  pure  cristallise  tantôt  en  gros  prismes  aurore  foncé, 
tantôt  en  petits  prismes  d’un  jaune  rougeâtre  et  doués  d’un  vif  éclat. 
Elle  est  peu  sohd)le  dans  l’eau  froide  et  dans  l’éther,  plus  soluble 
dans  l’cau  bouillante,  trés-soluble  dans  l’alcool.  Distillée  avecdela 
l>olasse,  elle  donne  de  l’aniline. 

CMl«Az(>  -h  4K110  ^ 2C0M4’  + CMDAz  + 11^ 

Isalinc.  Aniline. 

Soumise  à l’action  du  chlore,  l’isatine  donne  des  produits  desub- 
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stilution.  Ces  derniers  se  dédoublent  sons  rinlluence  delà  potasse, 
comme  l’isatine  elle-même,  en  donnant  des  anilines  chlorées. 
(Ilofmann.) 

CsiFClAzO*  4KII0  = 2C03K2  -f-  C^IieClAz  -+  II^ 

Isatine  monochlorée.  Aniline  monocliloréc. 

Produits  de  réduction  de  l'isatine.  — A l’isaline  se  rat- 
tachent quelques  produits  de  réduction  très-intéressants  et  qui  ont 
été  étudiés  par  MM.  Knop  et  Baeyer.  Ce  sont  les  corps  suivants  : 

Dioxindol  C**lPAzO®. 

O.vindol  C«IPAzO. 

Indol  C^ll^Az. 

Les  deux  premiers  se  forment  successivement  par  l’action  de 
l’amalgame  de  sodium  sur  une  solution  aqueuse  d’isatine. 

CMl^W  -f-  II^  = CMFAzO- 

Isaline.  Dioxindol. 

CsiIbVzO-  -f-  CMFAzO  + II^O 

Dioxindol.  Oxindol. 

En  réduisant  l’oxindol  par  la  poudre  de  zinc  à chaud,  M.  Baeyer 
a obtenu  l’indol. 

CMIbVzO  -h  Zn  =:  CMBAz  + ZnO 

Oxindol.  Indol. 

L’indol  est  un  corps  solide  cristallisable,  fusible  à 52“.  Il  se  vola- 
tilise avec  les  vapeurs  d’eau.  Son  odeur  rappelle  celle  delà  naplity- 
lamine.  11  se  dissout  facilement  dans  l’eau  bouillante,  l’alcool  et 
l’éther.  11  est  doué  de  propriétés  basiques. 

XYLÈNES  ET  DÉRIVÉS. 

= C‘’’1P(CIF)- 


La  partie  de  l’huile  de  goudron  qui  bout  de  136  à 159“  renferme 
un  mélange  de  carbures  d’hydrogène  isojnériques,  mélange  qu’on  a 
désigné  sous  le  nom  de  xyléne.  Ce  corps  est  la  dimélhylbenzine 

et  peut  exister  sous  trois  modifications  différentes,  comme 

tous  les  dérivés  bisubstitués  de  la  benzine  (page  654). 

La  mélaxijlène  qui  bout  à 137“  prédomine  dans  le  mélange  des 
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xylènes  que  l’on  peut  retirer  du  goudron  de  l’huile.  Oxydé  par  l’a- 
cide chromique,  ce  corps  se  convertit  en  acide  isoplitalique 
CGlF‘(CO.OIl)^ 

h'orlhoxylène  est  un  liquide  incolore  bouillant  de  140°  à 1 41°. 
L’acide  nitrique  le  convertit  en  acide  orthotoluique. 

Le  paraxijlène  est  solide  et  cristallise  en  prismes  clinorliombiques 
fusibles  à 15°.  Il  bout  de  136  à 137°,  L’acide  nitrique  étendu  le 
convertit  en  acide  paratoluique.  Oxydé  par  l’acide  chromique  il 
fournit  l’acide  téréphtalique. 

Un  grand  nombre  de  dérivés  se  rattachent  à ces  xylènes  isomé- 
riques.  Un  ou  plusieurs  atomes  d’hydrogène  peuvent  être  rempla- 
cés soit  dans  le  noyau  benzique,  soit  dans  les  chaînes  méthyliques 
par  du  chlore,  du  brome  ou  par  des  groupes  OII,ÂzO-,.\zII-.  Les 
chaînes  méthyliques  peuvent  s’oxyder  lorsqu’on  fait  bouillir  les 
xylènes  avec  de  l’acide  nitrique  ou  avec  de  l’acide  chromique, 
comme  on  l’a  vu  plus  haut.  Dans  ce  cas  le  groupe  CIU  fait  place  au 
groupe  carboxyle  CO. OU,  et  les  carbures  C®1U(CIU)-  se  convertis- 
sent soit  en  acides  toluiques,  soit  en  acides  phtaliques,  dont  on 
connaît  trois  isomères. 


Ne  pouvant  décrire  ici  tous  ces  corps,  nous  nous  hornons  à 
donner  quelques  courtes  indications  sur  l’acide  phtalique  et  ses 
isomères. 


Acide  plitalique  ordinaire  ou  ort1ioplitalif|ue.  — Laurent 
a obtenu  ce  corps  en  soumettant  la  napthaline  à une  longue  ébulli- 
tion avec  l’acide  nitrique.  11  crislalise  en  paillettes  ou  en  prismes 
épais  et  courts,  peu  solubles  dans  l’eau  froide,  Irés-solubles  dans 
l’eau  chaude,  l’alcool  et  l’éther.  Il  fond  à 213°  et  perd  de  l’eau  à une 
température  plus  élevée  en  se  transformant  en  anhydride  phtali- 
que. 


Acides  tolmques. 


ACIDE  PHTALIQUE. 


Anliydride  plitalique. 
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h anhydride  phtalique  crislallise  en  longues  aiguilles  brillantes 
fusibles  de  127  à 128».  Il  bout  à 277».  11  possède  une  propriété 
remarquable  qui  a été  découverte  par  M.  A.  Baeyer  et  dont  l’indus- 
trie a su  tirer  parti.  Cliauflé  avec  les  phénols  il  s’y  combine  avec 
élimination  d’eau  pour  former  des  composés  qui  ont  été  désif^nés 
sous  le  mm  de  phialéines.  ° 

Ainsi,  lorsqu’on  chauffe  le  phénol  ordinaire  avec  de  l’anhydride 
phtalique,  2 molécules  de  phénol  se  fixent  sur  une  molécule  d’an- 
hydride phtalique  avec  élimination  d’une  molécule  d’eau  et  l’on 
obtient  la  phtaléine  du  phénol. 


C“II‘<“>0  + 


cqis.oii 

C^IhOlI 


Anhydride  2 mol.  de 

phtalique.  phénol. 


CqF.OII 
CGII^OII 

Plilaléine  du 
phénol. 


C61IV 


CO- 


^CO- 


+ mo 


Lorsqu’on  chauffe  la  résorcine  (page  G77),  avec  l’anhydride  phta- 
Iique,  2 molécules  d’eau  sont  éliminées  et  l’on  obtient  un  corps  que 
M.  Baejer  a désigné  sous  le  nom  de  fluorescéine. 


_l_  sC'^IP'Oï  = C-OI11203 

phïahque  Résorcine.  Fluorescéine. 


La  nuorescéine  forme  des  grains  cristallins  d'un  rouge  orangé. 
Insoluble  dans  1 eau  froide,  peu  soluble  dans  l’eau  bouillante  ehe 
se  dissout  aisément  dans  les  alcalis  ou  les  carbonates  alcalins 
Ses  solutions  etendues  sont  jaunes  et  présentent  une  magniliciue 
Iluoi  escence  verte.  De  la  le  nom  de  Iluorescéine 

La  fluorescéine  tétmiroMe  C^oilsBr'‘05  est  employée  en  teinture 
sous  le  nom  d éosine.  Elle  communique  à la  soie  une  maonifidue 
teinte  d’un  rouge  rose.  ‘ ° ^ 

Acide  téréphtalîque  (paraphtalique).  -M.Cailliot  a obtenu  ce 
corps  en  soumettant  l’essence  de  térébenthine  à une  lonoue  ébulli 
tion  avec  l’acide  nitrique  étendu.  Le  même  acide  se  forme  par 
l’oxydation  du  paraxyléne  et  de  ses  dérivés,  au  moyen  d’un 
mélange  de  bicliromate  de  potassium  et  d’acide  sulfurique.  Poudre 
blanche,  presque  insoluble  dans  l’eau,  l’alcool  et  l’éther.  Se  su- 
blime sans  fondre  et  sans  se  décomposer. 

Acide  îsoplitalique  (métaphtalique)  se  forme  par  l’oxydation 
du  metaxyléne.  Longs  cristaux  minces  incolores,  peu  solubles  dans 
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renu,  solubles  clous  l’alcool,  fusibles  au-dessus  de  500°.  Peut  être 
sublimé  sans  décomposition. 

NAPHTALINE. 

C10I18 

Ce  corps  important  a été  découvert  par  Garden  en  IStiO,  dans  le 
goudron  de  houille.  Sa  composition  a été  établie  par  Faraday.  Ses 
propriétés  et  ses  métamorphoses  ont  été  principalement  étudiées 
par  Laurent. 

La  naphtaline  est  un  produit  três-fréqiient  de  la  distillation  sèche 
des  matières  organiques:  elle  se  forme  surtout  en  abondance  lorscpe 
ces  matières  ou  les  produits  de  leur  décomposition  sont  portés  à 
une  température  très-élevée.  Ainsi  il  s’en  forme  de  grandes  quan- 
tités lorsque  le  goudron  est  dirigé  à travers  des  tubes  incandescents. 

On  retire  la  naplhaline  du  goudron  de  houille.  On  la  purifie  par 
cristallisation  dans  l’alcool  ou  par  sublimation. 

Propriétés.  — La  naphtaline  se  présente  sous  forme  de  tables 
rhomboïdales  lorsqu’elle  a été  sublimée;  elle  se  dépose  en  prismes 
de  sa  solution  éihérée.  Elle  fond  à 79°, 2.  Elle  bout  à 218°.  Elle  est 
inflammable  et  brûle  avec  une  flamme  très-fuligineuse.  Elle  est  in- 
soluble dans  l’eau,  peu  soluble  dans  l’alcool  froid,  assez  soluble 
dans  l’alcool  bouillant,  Irés-soluble  dans  l’éther. 

L’acide  azotique  attaciue  la  naphtaline  en  formant  des  dérivés 
nitrés,  parmi  lesquels  nous  signalerons  la  nitro-naphlaline 
C'OlL^Azü-)  cjui  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  d’un  jaune  de 
soufre,  fusibles  à 43°.  Par  une  longue  ébullition  avec  l’acide  azoti- 
que, la  naphtaline  se  convertit  en  acide  phtaliciue,  en  acide  nitro- 
plitalique  et  en  acide  oxalique. 

Le  chlore  exerce  sur  la  naphtaline  une  double  action  : il  s’y 
combine  directement  pour  former  des  chlorures  de  naphtaline;  en 
second  lieu,  il  engendre  de  nombreux  produits  de  substitution  qui 
se  combinent  généralement  avec  un  excès  de  chlore. 

Le  brome  ne  donne  avec  la  naphtaline  que  des  produits  de 
substitution. 

Parmi  tous  ces  produits,  nous  signalerons  les  suivants  : 

C'“II*CI*  dichloniro  de  naphtaline.  C'^lI'Cl  naplilaline  monoclilorée 
lélrachlonii’e  de  naphtaline.  C’ir’Cl-  — dichlorée. 

(l"'ll“(a-Cl‘  — de  dichloi’onaphtaline.  — trichlorée. 

C'°Cl*(a-  diclilorure  de  perchlüi'onaph-  C‘°C1“  — perchlorée. 

laline. 
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L’acide  sulfurique  concenlré  dissout  la  naphtaline  en  formant 
deux  acides,  savoir; 


L’acide  naphlylsulfureux 
L’acide  naphtyldisulfureux 


C'^IF.SO^II 
“ iSOUl 


La  formation  du  premier  de  ces  acides  est  interprétée  par  l’équa- 
tion suivante  : 


Cioiis  + SO^lI-2  = IPO  + C1C1P.S051I 

Naphtaline.  Acide  napJityLsulfureux. 

îsAPIlTOL. 

c*«ir.oii 


Ce  corps  se  prépare  artificiellement  en  traitant  la  naphtaline  par 
l’acide  sulfurique,  et  soumettant  l’acide  naphtylsulfureux  produit  h 
l’action  de  la  potasse  fondante.  (Voir  page  607.) 

C’oil'.SO^K  -h  KIIO  3=  S05I{2  -}-  C*o]F.oii 

NaphtylsuKite  Sullile  N'aplilol 

de  pülassium.  de  potassium. 

Le  naphtol  se  présente  sous  forme  d’aiguilles  soyeuses  ou  de  la- 
melles, solubles  dans  l’alcool,  l’éther,  la  benzine,  presque  iiifolu- 
hles  dans  l’eau  froide,  peu  solubles  dans  l’eau  bouillante.  Il  fond 
à 94°.  Sa  solution  aqueuse  forme  avec  le  chlorure  de  chaux  une 
coloration  violette. 

On  connaît  un  isomère  du  naphtol,  le  f-naplitol,  fusible  à 122“. 


NAPIITYLAMINE. 

C'“II»Az  = G'“Ii^AzlI2 

M.  Zinin  a obtenu  cette  base  en  1842  en  réduisant  la  nitronaphta- 
line  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  qu’on  peut  remplacer  avec 
avantage  parle  fer  et  l’acide  acétique  (page  070). 

C*flF(AzO'-2)  + 511-  = 211-^U  + C'"ir(Azll-) 

Kitronaplilaline.  N’aplilylamine. 

La  naphtylamine  se  présente  sous  forme  de  fines  aiguilles  inco- 
lores. Elle  se  sublime  à une  douce  chaleur.  Elle  fond  à 50“  et  bout 
sans  altération  à 500“.  Elle  est  douée  d’une  odeur  fétide.  Elle  Jie 
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possède  point  une  réaction  alcaline,  bien  qu’elle  neutralise  parfai- 
tement les  acides  avec  lesquels  elle  forme  des  sels  définis  et 
cristallisables.  Exposés  au  contact  de  l’air,  les  sels  de  naphtylamine 
se  colorent  en  violet,  probablement  en  absorbant  de  l’oxygène. 

ANTIIRACÈNE  ET  PHÉNANTIIRÈNE. 

C*U1'« 


On  rencontre  l’anthracène,  qui  est  solide,  parmi  les  produits  les 
moins  volatils  de  la  distillation  du  goudron.  On  le  retire  des  der- 
niers produits  de  cette  opération  qui  présentent  une  consislance 
butyreuse.  Pour  cela  on  les  passe  au  filtre-presse,  puis  on  soumet 
le  résidu  à des  distillations  répétées  ; finalement  on  le  purifie  en  le 
comprimant  et  en  le  faisant  cristalliser  à plusieurs  reprises  dans 
la  benzine. 

On  a pu  former  l’anthracéne  artificiellement  par  divers  procédés, 
notamment  en  faisant  passer  des  vapeurs  du  toluène  et  de  divers 
dérivés  de  ce  corps  à travers  un  tube  chauffé  au  rouge  vif.  Deux 
molécules  de  toluène  perdent  dans  ces  conditions  6 atomes  d’hy- 
drogène et  se  convertissent  en  anthracène. 


C61P-G1P  C61Ii=Cll 

C6I1--CIP  — — cciH=t:ii 

' 2 mol.  de  toluène.  Autlirocène. 

A l’état  de  pureté,  ranthracéne  se.  présente  sous  forme  de  tables 
rhomboïdales  dérivant  d’un  prisme  clinorhombique.  Ces  cristaux 
sont  incolores  et  montrent  une  magnifique  fluorescence  bleue. 
(Fritzsche.)  Ils  fondent  à 215“.  L’anthracène  distille  sans  altération 
vers  500“ 

Lorsqu’on  soumet  ranthracéne  à l’action  des  réactifs  oxydants, 
tels  que  l’acide  chromique,  on  le  convertit  en  un  corps  solide  cris- 
tallisable  en  belles  aiguilles  jaunes,  fusibles  à 275“  et  qui  se  laisse 
sublimer  sans  altération.  C’est  V anlhraquinone  C‘^11^0%  magnifique 
corps  cristallisé  en  aiguilles  jaunes,  qui  offre  avec  l’antliracène  les 
mêmes  rapports  de  composition  que  la  quinone  avec  la  benzine. 
(Voir  page  670.) 

CC116  C‘ni'0 

Benzine.  Anthracène. 

C'IPO-  C'^IR)- 

Quinone  Aniliraquiuone. 


ALIZARINE. 


707 


En  traitant  rantliraquinone  par  le  brome,  MM.  Græbe  et  Lieber- 
mami  l’oiil  convertie  en  anlhraquinone  dibromée  G^MI^Br-O'^  corps 
solide  et  cristallisable  en  aiguilles  jaunes. 

Phcuanihréne.  — Indépendamment  de  rantbracène  on  ren- 
contre dans  le  goudron,  et  l’on  peut  former  artificiellement  par 
divers  procédés,  un  carbure  d’hydrogène  isomérique  qu’on  désigne 
sous  le  nom  de  pliénanthrène.  Ce  corps  se  présente  en  paillettes 
incolores,  douées  d’une  fluorescence  bleuâtre,  fusibles  à 100".  Il 
bout  à 540".  11  se  dissout  dans  50  parties  d’alcool  à 15".  Il  est  très- 
soluble  dans  l’alcool  chaud,  dans  l’éther,  dans  la  benzine^ 

ALIZARINE. 

c'ni»o‘  = c* ‘116(011)20" 


É<at  naturel  et  sjiitlièse.  — On  désigne  SOUS  le  nom  d’aliza- 
rine  la  matière  colorante  de  la  garance  queRobicjuet  en  a extraite, 
le  premier,  à l'état  de  pureté.  MM.  Græbe  et  Liebermann  en  ont 
fait  récemment  la  synthèse.  Ils  l’ont  obtenue  en  chauffant  l’an- 
thraquinone  dibromée  à 200"  avec  de  la  potasse  caustique  : 

C'MieBr-0--^  + 2KOII  = 2KBr  + CdMlc(011)202 

Anlhmquinone.  Alizariiie. 

dibromée. 

Cette  réaction,  légèrement  modifiée,  est  devenue  depuis  quelques 
années  la  base  d’une  industrie  importante. 

L’alizarine  n’existe  point  toute  formée  dans  la  garance.  Celle-ci 
renferme  un  glucoside  auquel  M.  Rochleder  a donné  le  nom  d’acide 
rubénjthrique,  et  qui  se  dédouble  par  l’action  des  acides  en  glucose 
et  en  alizarii/e. 

0201128014  + 211-0  = CiMW  + 2CMl'20c 

Acide  Alizariiie.  Glucose, 

rubérylhrique. 

Préparation.  — On  peut  extraire  l’alizarine  de  la  garance  en 
faisant  bouillir  celle-ci  avec  une  solution  d’alun.  La  liqueur  filtrée, 
abandonnée  à elle-même  pendant  quelques  jours,  laisse  déposer 
l’alizarine  impure  sous  forme  d’un  précipité  brun  rouge,  et  retient 
en  dissolution  une  autre  matière  colorante  qu’on  désigne  sous  le 
nom  de  purpurine. 

Le  précipité  d’alizarine  est  purifié  par  des  lavages  à l’acide  chlor- 
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hydrique  faible,  et  par  cristallisation  dans  l’alcool.  Le  produit  ainsi 
obtenu  est  épuisé  par  une  solution  bouillante  d’alun,  qui  lui  enlève 
de  la  purpurine,  et  est  finalement  dissous  dans  l’éther  qui  le  laisse 
déposer  en  cristaux. 

Pour  préparer  l’alizarine  artificiellement  au  moyen  de  l’anthra- 
cène,  on  commence  par  transformer  ce  carbure  d’hydrogène  en 
anlbraquinone  (page  706);  on  traite  ensuite  ce  dernier  corps  par 
l’acide  sulfurique  pour  le  convertir  en  acide  disulfoanthraquino- 
nique  que  l’on  chauffe  avec  un  excès  de  potasse  caustique. 

CiMP(S0-K)‘^O-^  + 2K011  — C‘^1F(011)20-^  + 

Disullbaiitliraquinonale  Alizarine.  SullUe 

de  potassium.  de  potassium. 


Oii  dissout  la  masse  alcaline  dans  l’eau,  on  précipite  par  l’acide 
chlorhydrique,  et  l’on  purifie  le  précipité  par  cristallisation  dans 
l’alcool  et  finalement  par  sublimation. 

Le  produit  artificiel  est  livré  au  commerce  sous  forme  de  pâte, 
mais  la  réaction  qui  lui  donne  naissance  engendre  en  même  temps 
des  isomères  qui  sont  mélangés  à l’alizarine  proprement  dite.  On 
connaîl  huit  composés  isomériques  présentant  la  composition  C'^llsQ^. 
L’un  d’eux  la  purpuroxanthine  est  contenu  en  petite  quantité  dans 
la  garance. 

l•ropl•iélés  de  Talizarine.  — L’alizarine  forme  de  longs 
prismes  brillants  d’un  jaune  orangé.  A peine  soluble  dans  l’eau 
Iroide,  elle  se  dissout  un  peu  mieux  dans  l’eau  bouillante.  Elle  est 
soluble  dans  l’alcool,  l’éther,  le  sulfure  de  carbone.  Entre  215  et  225° 
elle  se  sublime  en  longues  aiguilles  d’un  jaune  orangé.  Elle  se 
dissout  dans  l’acide  sulfurique  avec  une  couleur  rouge  de  sang. 
L’eau  la  précipite  sans  altération  de  cette  solution.  L’acide  azotique 
étendu  et  bouillant  la  convertit  en  acide  oxalique  et  en  acide  phta- 
lique. En  chauffant  au  rouge  obscur  l’alizarine  avec  de  la  poudre 
de  zinc  on  la  réduit  en  anthracéne.  (Græbe  et  Liebermann.) 

L’alizarine  forme  des  combinaisons  avec  les  bases  : elle  se  dissout 
dans  l’ammoniaque  avec  une  couleur  pourpre,  dans  les  alcalis  caus- 
tiques en  donnant  une  solution  pourpre  qui  offre  des  rellets  bleus. 

U.sag;es.  — L’alizarine  teint  en  rouge  les  étoffes  mordancées 
avec  de  l’alumine,  en  violet  celles  qui  sont  mordancées avecToxyde 
ferrique.  Elle  est  le  principe  colorant  de  la  garance  et  du  produit 
commercial  désigné  sous  le  nom  de  garancine.  On  obtient  ce  der- 


ALCALOÏDES.  • 709 

mer  produit  en  chauffnnl  la  garance  en  poudre  avec  de  l’acide 
-aranZr  ^ épuisant  la  masse  parj’eau.  Le  résidu  est  la 

PURPURINE. 

C'RF(0II)502 

On  nomme  ainsi  une  autre  matière  colorante  qu'on  peut  retii  er 
de  la  garance  et  que  nous  avons  mentionnée  plus  haut.  Elle  parait 
J exister  a 1 état  de  glucoside.  Elle  se  dissout  aisément  dans  l’alcool 
et  dans  1 ellier  avec  une  couleur  rouge. 

Elle  cristallise  du  sein  de  l’alcool  faible,  en  aiguilles  orangées 
qui  renferment  une  molécule  d’eau  de  cristallisation.  De  l’alcool 
concentre,  elle  se  dépose  en  aiguilles  rouges  anhydres.  Lorsqu’on 

roime'r'^^'^'  ^ ^ d’abord  et  se  sublime  ensuite  en  aiguilles 

Da  purpurine  représente  une  oxyalizarine  ou  une  trioxyanthra- 
qumone  C-1D(0H)30»  : de  fait  on  peut  l’obtenir  en  traitant  de  l’ali- 
zarine,  en  solution  dans  l’acide  sulfurique  concentré  par  un  agent 
oxydant,  le  peroxyde  de  manganèse,  par  exemple.  (De  Lalande  ) 
nverseinent,  la  purpurine  régénéré  -l’alizarine  par  réduction. 
(Rosenstiehl.)  Elle  subit  une  réduction  complète  et  se  convertit 
en  anibracène  lorsqu’on  la  chauffe  avec  de  la  poudre  de  zinc. 

Il  ependcamment  de  la  purpurine  que  nous  venons  de  décrire  il 
existe  trois  autres  combinaisons  qui  sont  isomériques  avec  elle.  ’ 
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^ On  désigne  sous  ce  nom  des  substances  azotées  capables  de 
s unir  au.K  acides  à la  façon  de  l’ammoniaque,  et  de  former  avec 
eux  des  combinaisons  définies  qui  constituent  de  véritables  sels 
Nous  savons  qu’un  très  grand-nombre  de  ces  combinaisons  oni’ 
pu  etre  tonnées  artificiellement  et  se  rattachent  directement  -i 

I ammoniaque  par  la  substitution  de  radicaux  organiques  à l’hydro- 
gène de  ce  corps.  Ce  sont  les  ammoniaques  composées  ou  substituées 
(p.  522).  La  constitution  de  ces  corps  est  parfaitement  connue  11 

II  en  est  pas  ainsi  des  alcaloïdes  naturels  que  l’on  a découverts  dans 
un  grand  nombre  de  plantes  ou  de  produits  végétaux  et  qui  consti- 


\VI  liiz. 


40 


710 


LEÇO?<S  DE  CHIMIE  MODERNE. 

• 

tuent  souvent  les  principes  actifs  auxquels  ces  produits  doivent 
leurs  propriétés  médicinales.  Par  analogie,  on  peut  supposer  que 
ces  corps  se  rattachent  à l’ammoniaque,  comme  les  ammoniaques 
composées. 

Sertürner  reconnut  en  1806  la  nature  basique  d’un  des  prin- 
cipes cristallisables  de  l’opium.  Sa  découverte  demeura  inaperçue 
jusqu’en  1817,  où  il  fit  paraître  un  travail  sur  la  morphine.  Parmi 
les  découvertes  les  plus  importantes,  dans  cet  ordre  de  composés, 
il  faut  citer  celles  de  la  strychnine,  de  la  brucine  et  surtout  de 
la  quinine,  découvertes  que  l’on  doit  à Pelletier  et  Cavenlou. 

Tous  les  alcaloïdes  renferment  de  l’azote.  On  les  a partagés  en 
deux  classes  qui  comprennent  : la  première,  les  bases  liquides  et 
volatiles  ; la  seconde,  les  solides.  Celles-ci  renferment  ordinairement 
de  l’oxygène.  Les  autres  n’en  contiennent  point.  Voici  une  propriété 
caractéristique  des  alcaloïdes,  qui  marque  leur  analogie  avec  Tam- 
moniaque.  Leurs  chlorliydrates  forment  avec  le  chlorure  de  platine 
des  sels  doubles  qui  sont  tantôt  insolubles  dans  l’eau,  tantôt  solu- 
bles et  cristallisables. 

Expérience.  Dans  une  solution  de  chlorhydrate  de  quinine,  je 
verse  une  solution  de  chlorure  platinique.  Il  se  forme  immédiate- 
ment un  précipité  jaune,  combinaison  de  chlorure  platinique  et  de 
chlorhydrate  de  quinine  qu’on  appelle  quelquefois  chloroplatinate 
de  quinine. 


[CONICINE. 


On  nomme  ainsi  l’alcaloïde  liquide  et  volatil  qu’on  peut  retirer 
de  la  grande  ciguë  [Conium  maculaium) .Vowv  cela  on  distille  avec 
de  la  soude  caustique  les  fruits  delà  ciguë,  après  les  avoir  écrasés. 
Le  liquide  qu’on  recueille  dans  le  récipient  est  alcalin.  On  le  neu- 
tralise par  l’acide  sulfurique  étendu,  on  évapore  en  consistance 
sirupeuse,  et  l’on  reprend  le  résidu  par  un  mélange  d’alcool  et 
d’éther,  qui  dissout  le  sulfate  de  conicine  et  laisse  du  sulfate  d’am- 
moniaque. Après  avoir  chassé  l’éther  et  l’alcool,  on  ajoute  au  sulfate 
de  conicine  une  solution  concentrée  de  soude  et  l’on  distille.  La 
conicine  passe  avec  une  certaine  quantité  d’eau  qu’elle  surnage. 
On  la  sépare  et,  après  l’avoir  déshydratée  sur  quelques  lïagments 
de  potasse  caustique,  on  la  rectifie  dans  le  vide. 
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La  conicine  est  un  liquide  oléagineux,  limpide,  doué  d’une  odeur 
pénétrante,  nauséabonde,  rappelant  celle  de  la  ciguë.  Elle  bout 
à 108°.  Elle  est  peu  soluble  dans  l'eau  et  s’y  dissout  plus  cà  froid 
qu  à chaud,  de  telle  sorte  qu’une  solution  saturée  à froid  se  trouble 
lorsqu’on  la  chauffe.  La  conicine  est  très-soluble  dans  l’alcool  et 
dans  l’éther.  Elle  possède  une  forte  réaction  alcaline.  Elle  ramène 
vivement  au  bleu  le  papier  de  tournesol  rouge.  Elle  précipite  un 
grand  nombre  d’oxydes  métalliques  de  leurs  dissolutions.  Au  con- 
tact de  l’air  elle  brunit  et  se  résinifie. 

La  conicine  est  souvent  mélangée  de  méthylconicine  qui  dérive 
de  la  conicine  par  la  substitution  d’un  groupe  méthylique  à un 
atome  d’hydrogène.  (Planta  et  Kekulé.) 

M.  'Wertheim  a retiré  des  fleurs  et  des  fruits  de  la  grande  ciguë 
un  alcaloïde  solide,  qui  a été  nommé  conhijdrlne  Cstl'UzO,  et  qui 
renferme  les  éléments  de  la  conicine  plus  une  molécule  d’eau. 

Récemment  M.  Hugo  Schiff  est  parvenu  à faire  la  synthèse  d’un 
isomère  de  la  conicine  : il  le  nomme  paraconicme. 

NICOTINE. 

Cet  alcaloïde  existe  dans  le  tabac.  Pour  l’en  retirer  on  épuise  le 
tabac  par  l’eau  bouillante  et  l’on  évapore  la  liqueur  au  bain-marie, 
en  consistance  sirupeuse  ; on  mêle  l’extrait  encore  chaud  avec  le 
double  de  son  volume  d’alcool  : on  laisse  reposer  et  l’on  sépare  le 
liquide  alcoolique  delà  couche  inférieure,  très-épaisse,  qui  renferme 
beaucoup  de  malate  de  calcium.  On  distille  l’alcool,  on  reprend  le 
résidu  par  l’alcool  concentré,  et  l’on  chasse  la  plus  grande  partie  de 
celui-ci.  On  ajoute  ensuite  à l’extrait  alcoolique  de  la  potasse  caus- 
tique, et  l’on  agite  avec  de  l’éther,  qui  dissout  la  nicotine  mise  en 
liberté.  A la  solution  éthérée,  on  ajoute  quelques  grammes  d’acide 
oxalique.  Il  se  forme  bientôt  un  dépôt  sirupeux  qui  renferme  de 
l’oxalate  de  nicotine. 

On  décompose  ce  sel  par  la  potasse,  et  l’on  reprend  par  l’éther  la 
nicotine  mise  en  liberté.  L’éther  ayant  été  chassé  au  bain-marie, 
on  distille  la  nicotine  dans  un  courant  de  gaz  hydrogène,  en  recueil- 
lant ce  qui  passe  au-dessus  de  180°.  (Schlœsing.) 

Proprîéiés.  — La  nicotine  est  un  liquide  incolore,  doué  d’une 
odeur  vireuse,  pénétrante.  Elle  dévie  le  plan  de  polarisation  à ^au- 
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che.  Elle  bout  entre  240  et  250®,  non  sans  éprouver  une  décompo- 
sition partielle.  A partir  de  146®,  elle  commence  à distiller 
lentement.  A 100®  elle  émet  des  vapeurs  blanches.  A la  tem- 
pérature ordinaire,  elle  en  émet  assez  pour  qu’une  baguette 
imprégnée  d’acide  chlorydrique  s’entoure  de  vapeurs  blanches  à une 
petite  distance  de  la  nicotine. 

La  nicotine  se  dissout  en  toutes  proportions  dans  l’eau,  l’alcool  et 
’éther.  Elle  possède  une  forte  réaction  alcaline.  Elle  neutralise  par- 
faitement les  acides,  et  précipite  les  oxydes  métalliques  de  leur 
solution.  Elle  est  un  des  poisons  les  plus  terribles  que  l’on  con- 
naisse. 


ALCALOÏDES  DE  L’OPIUM. 

L’opium  est  le  suc  épaissi  des  capsules  du  pavot  blanc  {Papauer 
somniferum).  On  l’obtient  en  incisant  ces  capsules  de  la  base  au 
sommet.  Il  en  sort  un  suc  laiteux  qui  se  dessèche  en  larmes  du  jour 
au  lendemain.  On  enlève  celles-ci,  on  les  réunit  et  on  les  façonne 
en  pains  de  diverses  formes. 

L’opium  renferme  un  certain  nombre  d’alcaloïdes  qui  y sont  com- 
binés avec  divers  acides.  Nous  citerons  parmi  ces  derniers  un  acide  si- 
rupeux auquel  M.  Anderson  avait  donnéle  nom  d’acide  thébolactique, 
et  dont  l’identité  avec  l’acide  lactique  a été  reconnue  récemment. 
(Buchanan.)  L’acide  méconique,  dont  la  composition  est  exprimée 
par  la  formule  CMPO'^,  compte  au  nombre  des  éléments  les  plus  im- 
portants de  l’opium.  Cet  acide  possède  la  propriété  caractéristique  de 
donner  une  coloration  d’un  rouge  de  sang  intense  avec  les  sels  fer- 
riques. L’opium  renferme  en  outre  une  matière  gommeuse,  soluble 
dans  l’eau,  et  une  matière  résineuse,  brune,  insoluble,  qui  reste 
dans  lemarc,lorsqu’onépuiseropium  parl’eau.  La  solution  aqueuse 
est  colorée  en  brun.  Les  alcaloïdes  qu’on  a retirés  de  l’opium  sont 
les  suivants  : 

la  morphine  C”II'‘'’AzO’ 
la  codéine  C“'lI*‘Azü® 
la  Ihébaïne  C‘“li^*AzO’ 
la  papavérine  G-'ll*'AzO* 
la  narcotine  C’^-ll-’AzO’ 
la  narcéine  C*’ll*‘'*.VzO‘'’ 

M.  Merck  a décrit  en  outre,  sous  le  nom  de  po)phyroxine,  un  au- 
tre alcaloïde  de  l’opium.  Mais,  suivant  M.  Hesse,  ce  corps  constitue 
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un  mél.inge  de  plusieurs  bases  auxquels  il  a donné  les  noms  de 
méconidine,  laudanine,  codamine  et  laulhopine. 

L’opium  renferme  quelquefois  un  alcaloïde  qu’on  a désigné  sous 
le  nom  de  pseudomorphine  et  qui  est  Voxymorphine  C^'H“->AzO^. 

Indépendamment  de  ces  alcaloïdes,  on  a retiré  de  l’opium  une 
substance  neutre  cristallisable,  la  méconine  CioiLoü-i.  Parmi  tous  ces 
corps,  nous  ne  décrirons  ici  que  la  morphine,  la  codéine  et  la 
narcotine. 


MORPHINE. 

C”II*9Az05  + Il^o 

Préparation.  — 1“  On  coupe  l’opium  par  tranches  et  on  l’é- 
puise  par  l’eau.  On  évapore  la  solution  en  consistance  sirupeuse  et 
on  mêle  l’e-xtrait  encore  chaud  avec  un  excès  de  carbonate  de  so- 
dium pulvérisé.  Au  bout  de  vingt-quatre  heures,  on  recueille  le  pré- 
cipité et  on  l’épuise  par  l’acide  acétique  très-étendu  qui  dissout  la 
morphine  et  laisse  la  narcotine.  On  liltre,  on  décolore  la  solution 
par  le  charbon  animal,  puis  on  la  sursature  par  l’ammoniaque.  La 
morphine  seprécipite.  On  la  purilie  par  cristallisation  dansl’alcool 
(Merck.) 

2 On  épuise  pari  eau  Iroide  1 kilogramme  d’opium;  on  ajoule  à 
la  liqueur  100  grammes  de  marbre  porphyrisé  et  on  l’évapore  en 
consistance  sirupeuse  à la  température  de  05  à 75».  Après  le  refroi- 
dissement, on  reprend  la  masse  par  3 lilres  d’eau  quilaisse  du  mé- 
conate  de  calcium  qu’on  sépare  par  le  filtre.  Après  avoir  réduit  la 
hqueurparl  évaporation  au  quart  de  son  volume,  on  y ajoute,  pen- 
dant qu  elle  est  encore  chaude,  50  grammes  de  chlorure  de  cal- 
cium, dissous  dans  100  grammes  d’eau  et  8 grammes  d’acide  chlor- 
hydrique. 

On  abandonne  ce  mélange  à lui-même.  Au  bout  de  quinze  jours  il 
est  pris  en  une  masse  de  cristaux,  imprégnés  d’une  eau  mère  co- 
lorée. Après  avoir  exprimé  le  dépôt  dans  un  linge  on  le  dissout  dans 
l’eau  bouillante,  avec  addition  de  charbon  animal,  puison  filtre.  Par 
le  refroidissement,  la  liqueur  se  prend  en  une  masse  cristalline 
mélange  de  chlorhydratede  morphine  etde  chlorhydrate  de  codéine’ 
Après  les  avoir  exprimés,  on  dissout  ces  cristaux  dans  l’eau  oii 
ajoute  de  l’ammoniaque  qui  précipite  la  plus  grande  partie  de  la 
morphine,  tandis  que  la  codéine  reste  en  dissolution.  On  recueille 
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le  dépôt  sur  un  filtre,  et  on  le  reclissout  dans  l’alcool  bouillant.  La 
morphine  cristallise  parle  refroidissement.  (Robertson  et  Gregory.) 

Propriétés.  — Elle  affecte  la  forme  de  petits  prismes  ortho- 
rhombiques,  incolores,  doués  d’une  saveur  amère.  Elle  est  inso- 
luble dans  l’éther,  dans  le  chloroforme  et  dans  la  benzine.  La  solu- 
tion alcoolique  dévie  le  plan  de  polarisation  à gauche.  Les  cristaux 
renferment  une  molécule  d’eau  qu’ils  perdent  à 100°.  La  morphine 
se  dissout  aisément  dans  la  potasse;  elle  est  très-peu  soluble  dans 
l’ammoniaque. 

Expériences.  1°  J’ajoute  quelques  gouttes  d’une  solution  d’a- 
cide iodique  è une  solution  alcoolique  de  morphine:  la  liqueur 
se  colore  immédiatement  en  brun  ou  en  jaune  par  l’iode  mis  en 
liberté. 

L’acide  iodique  excerce  sur  la  morphine  une  action  oxydante. 

2°  A une  solution  de  chlorure  ferrique,  j’ajoute  une  petite  quan- 
tité de  morphine  en  poudre  : la  liqueur  se  colore  en  bleu. 

5°  J’arrose  quelques  cristaux  de  morphine  avec  de  l’acide  azotique 
ordinaire:  ils  prennent  immédiatement  une  couleur  rouge  orangé, 
qu’ils  communiquent  à l’acide. 

Ces  deux  dernières  réactions  sont  caractéristiques. 

Lorsqu’on  chauffe  la  morphine  à 200°  avec  de  la  potasse,  elle 
laisse  dégager  de  la  méthylamine. 

ChIorli;^-drate  de  morphine.  — Ce  sel,  dont  nous  avons  indi- 
ciuéla  préparation,  cristallise  en  aiguilles  soyeuses,  solubles  dans 
1 partie  d’eau  bouillante,  dans  J6  à 20  parties  d’eau  froide,  et  très- 
solubles  dans  l’alcool. 

- Ces  cristaux  renferment  C'^lI'^AzO^JICl  5H-0. 

Le  chlorure  de  platine  forme  dans  la  solution  ac|uefise  de  chlor- 
hydrate de  morphine  un  précipité  jaune  d’un  chlorure  double. 

(C‘-IL^\zO^IICl)MHC14 

Le  chlorhydrate  de  morphine  est  très-employé  en  médecine. 

Lorsqu’on  chauffe  à C0°  une  solution  de  chlorhydrate  de  mor- 
phine avec  du  nitrile  d’argent,  la  base  s’oxyde  et  se  convertit  en 
oxymorphine  (page  715)  C'ID^AzO^. 

Lorsqu’on  chauffe  la  morphine  avec  de  l’acide  chlorhydrique  con- 
centré, vers  140°,  on  la  transforme  en  une  base  nouvelle,  Vapomor- 
phine  C^'^II'LYzO-,  cpii  résulte  de  la  morphine  i)ar  soustraction  d’une 
molécule  d’eau.  (Matthiessen.)  Cette  base  possède  des  propriétés 
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théi  apeiitiques  spéciales.  Administrée  en  injection  sous-cutanée, 
elle  agit  comme  vomitif. 


CODÉINE. 

C'»ir^'AzO''  + ipo 

La  codéine  est  la  méthylmorphine.  On  la  retire  des  eaux  mères 
ammoniacales  qui  ont  laissé  déposer  la  morphine,  dans  la  prépara- 
tion de  ce  corps  par  le  procédé  de  Robertson  et  deGregory  (p.  713). 
Pour  cela,  on  concentre  ces  eaux  mères,  et  l’on  y ajoute  de  la  potasse 
qui  précipite  la  codéine.  On  la  recueille,  on  la  dissout  dans  l’acide 
chlorhjTlrique;  on  décolore  la  solution  du  chlorhydrate  parle  char- 
bon animal,  et  1 on  précipite  de  nouveau  la  codéine  parla  potasse. 
Enfin,  on  dissout  le  précipité  dans  l’éther  ordinaire  du  commerce^ 
qui  laisse  déposer  la  codéine,  par  l’évaporation  spontanée,  en  vo- 
lumineux cristaux. 

Ces  cristaux  sont  des  prismes  orthorhombiques  et  renferment 
une  molécule  d’eau.  L’éther  anhydre  laisse  déposer  des  cristaux 
anhydres  qui  sont  des  octaèdres  à base  rectangle. 

La  codéine  se  dissout  dans  89  parties  d°eaii  à 15“.  Elle  est 
plus  soluble  dans  1 eau  bouillante.  L’alcool  et  l’élher  la  dissolvent 
aisément.  La  solution  alcoolique  dévie  le  plan  de  polarisation  h 
gauche. 

Expérience,  h verse  de  l’eau  bromée  sur  de  la  codéine  en  poudre 
me.  Celle-ci  se  dissout  d abord  et  se  convertit  en  bromhydrate  de 
codéine  monobromée.  En  continuant  à ajouter  de  l’eau  bromée  je 
VOIS  se  former  un  précipité  jaune  qui  est  un  bromliydrate  de  ’co- 
deme  tribromée,  c’est-a-dire  d’une  codéine  dans  laquelle  3 atomes 
d hydrogéné  sont  remplacés  par  3 atomes  de  brome. 

NARCOTINE. 

On  peut  retirer  la  narcotine  du  marc  d’opium  qu’on  a épuisé  par 
leau.  On  le  traite  par  l’acide  chlorhydrique;  on  filtre  et  l’on  pré- 
cipite la  solution  par  le  carbonate  sodique.  On  reprend  le  précipité 
par  1 alcool,  on  décolore  la  solution  alcoolique  par  le  charbon  ani- 
mal et  on  la  filtre  bouillante.  La  narcotine  cristallise  parle  refroi- 
dissement. 
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Elle  forme  des  prismes  brillants  et  incolores,  qui  appartienrhent 
au  type  du  prisme  orthorhombique.  Elle  fond  à 70°.  Elle  est  insolu- 
ble dans  l’eau  froide  et  exige  pour  se  dissoudre  60  parties  d’alcool 
absolu  froid  et  12  parties  d’alcool  absolu  bouillant.  Elle  est  soluble 
dans  l’éther  et  se  distingue  par  ce  caractère  de  la  morphine.  Ses 
solutions  alcoolique  et  éthérée  possèdent  une  saveur  amère  et 
dévient  le  plan  de  polarisation  à gauche. 

Expérience.  Je  dépose  quelques  cristaux  de  narcotine  dans  un 
verre  de  montre,  et  je  les  arrose  avec  de  l’acide  sulfurique  conte- 
nant quelques  traces  d’acide  azotique  : il  se  produit  aussitôt  une 
coloration  rouge  de  sang  intense. 

Sous  l’influence  de  certains  réactifs  oxydants,  la  narcotine  se 
dédouble  en  un  nouvel  alcaloïde,  la  cotarnine,  et  en  un  acide  qu’on 
a nommé  opianique.  (Wœhler.) 

-f  O = CflfioQs  + Ci^lIi^AzO- 

Narcotine.  Acide  opianique.  Colarnine. 

La  cotarnine  cristallise  en  aiguilles  incolores,  soyeuses,  groupées 
en  étoiles. 

Soumise  à l’action  de  l’acide  iodhydrique,  la  narcoline  perd  suc- 
cessivement trois  groupes  méthyle  et  fournit  les  iodhydrates  de 
trois  bases  nouvelles.  L’une  d’elles  renferme  C'^IP'AzOa  et  a été 
désignée  sous  le  nom  de  nornarcoiine  ou  narcotine  normale.  Elle  se 
produit  d’après  l’équation  : 

C^HP-AzO^  + 5111  = C'oil'LVzO'  + 5C1P1 

Narcotine.  Nornarcotine.  lodure  de  méthyle 

La  narcotine  elle-même  représente  donc  la  Iriméthyle-nornarco- 
Une  C‘3ll‘‘'*(ClP)^AzOL  (Matthiessen  et  Foster.) 

On  connaît  les  termes  intermédiaires  entre  la  narcotine  et  la 
nornarcotine. 


ALG-\LOÏDES  DES  QUINQUINAS. 


Les  différentes  écorces  de  quinquina  doivent  leurs  propriétés  fé- 


brifuges cà  plusieurs  alcaloïdes  dont  les  principaux,  la  quinine  et  la 
cincitonine,  ont  été  découverts  par  MM.  Pelletier  et  Caventou  en  1820. 
Ou  a isolé  depuis  la  quinidine  et  la  cinchonidine,  isoinériques,  la 
première  avec  la  quinine,  la  seconde  avec  la  cinchonine.  Tous  ces 
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alcaloïdes  cristallisent.  Lorsqu’on  chauffe  leurs  sulfates  avec  de  l’a- 
cide sulfurique  on  les  convertit  en  deux  nouveaux  isomères,  aux- 
quels M.  Pasteur  a donné  les  noms  de  qiiinicine  et  de  cinchonicine. 
Ces  derniers  ne  cristallisent  point. 

On  connaît  donc  les  6 alcaloïdes  suivants  : 


Cinclionine,  cinclionidinp,  cinchonicine  . . C-^II-^Az^o 
Quinine,  quinidine,  quinicine 

11  S en  faut  que  ces  alcaloïdes  soient  distribués  de  la  même  ma- 
nière dans  les  nombreuses  espèces  et  variétés  d’écorces  de  quin- 
quina et  que  celles-ci  soient  également  riches  en  alcaloïdes.  Voici 
quelques  indications  à cet  égard  : 


1 KILOGRAMME  d’ÉCORCES  DO.NNE  ; 


Quinquina  jaune  {CincJiona  Calisaya).  . 
Quinquina  rouge  (Cinchona  succirubra)  . . 

i Loxa  {Cinchona  conda- 

) minea) 

) Iluanuco  [Cinchona  niil- 
( da) 


Quinquina  gris 


SULFATE 
DE  QUININE 

50  à 52  gr. 
20  à 23 

8 

6 


SUI.FATE 
DE  CINCHONINE. 

6 à 8 gr. 

8 

6 


12 


Ces  alcaloïdes  sont  unis  dans  les  quinquinas  k un  acide  parfaite- 
ment défini,  Cl istallisable  et  dont  la  composition  est  exprimée  par 
la  formule  C'IP-O*^.  C’est  l’acide  quinique. 

Cet  acide  s extrait  du  quinate  calcique  qui  se  dépose  au  bout  de 
quelques  jours,  lorsqu’on  abandonne  à elle-même,  après  l’avoir 
concentrée,  la  liqueur  séparée  du  précipité  quino-calcaire.  (Voir 
plus  loin.) 

Après  avoir  purifié  ce  quinate  de  calcium  par  plusieurs  cristalli- 
sations, on  en  décompose  la  solution  par  l’acide  oxalique.  L’acide 
quinique  reste  dans  la  liqueur  et  s’en  sépare  à l’état  de  cristaux 
lorsqu’on  la  concentre  convenablement.  ’ 

L’acide  quinique  cristallise  en  beaux  prismes  clinorhombiques 
transparents.  Il  est  trés-soluble  dans  l’eau,  peu  soluble  dans  l’alcool 
absolu.  Il  fond  à 101°, 5,  en  perdant  de  l’eau. 

Sa  solution  aqueuse  dévie  le  plan  depolarisation  à gauche. 

Sa  composition  répond  à la  formule  CfiD^-^Os.  DisUllé  avec  un 
mélange  d’acide  sulfurique  et  de  pero.xyde  de  manganèse,  il  donne 
de  la  quinone  C^W^C-  (page  077). 

On  rencontre  aussi  dans  les  écorces  de  quinquina  une  matière 
qu’on  a désignée  sous  le  nom  iVacide  quinotannique.  Ce  dernier 
acide  appartient  au  groupe  des  tannins.  C’est  un  glucoside.  M.  Illa- 
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siwetz  admet  qu’il  peut  se  dédoubler  en  glucose  et  en  rouge  cin- 
chonique,  matière  signalée  par  Pelletier  et  Caventou  comme  se 
produisant  dans  la  préparation  de  la  quinine. 

QUININE. 

C“-oiU*Az-0® 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  à une  solution  de  sulfate  de 
quinine,  on  obtient  un  précipité  blanc  qui  est  la  quinine.  Ce  pré- 
cipité, abandonné  à lui-même  et  humecté  de  temps  en  temps  avec 
de  l’eau,  devient  cristallin,  en  se  combinant  avec  une  molécule 
d’eau. 

La  quinine  est  fort  amère.  Elle  se  dissout  dans  d’eau  froide 
et  dans  760’’  d’eau  bouillante  ; dans  1^,53  d’alcool  froid  et  dans 
22p,G  d’éther.  (J.  Regnauld.)Elle  est  aussi  soluble  dans  le  chloroforme. 
Sa  solution  alcoolique  dévie  le  plan  de  polarisation  à gauche. 
Lorsqu’on  ajoute  à cette  solution  chaude  de  l’eau  à 52“  jusqu’à  ce 
qu’elle  commence  à se  troubler,  on  voit  se  déposer,  indépendam- 
ment de  la  quinine  résineuse,  des  cristaux  prismatiques  incolores 
qui  renferment  5 molécules  d’eau. 

!^ulfate  de  quinine  2(C‘“*'ir"‘^Az-ü"),SOHI"  -j-  8II"0  — Préparation. 
— Pour  préparer  ce  sel  dont  on  fait  un  si  grand  usage  en  médecine 
comme  fébrifuge,  on  fait  bouillir  l’écorce  du  quinquina  jaune 
[Cinchona  Ca(isaya)  ou  du  quinquina  rouge  {Cinchona  succiriibra) 
avec  de  l’eau  additionnée  d’acide  sulfurique  ou  chlorhydrique.  On 
ajoute  à la  décoction  un  lait  de  chaux,  par  petites  portions  et  en 
léger  excès.  On  précipite  ainsi,  non-seulement  la  quinine  et  la 
cinchonine,  mais  encore  la  matière  colorante  (rouge  cinchonique) 
qui  forme  une  combinaison  insoluble  avec  la  chaux.  L’acide  quinique 
reste  en  solution  à l’état  de  quinate  de  calcium.  Le  dépôt  quino- 
calcaire  renferme  en  même  temps  l’excès  de  chaux  et  de  sulfate 
calcicpie  dans  le  cas  où  l’on  a employé  l’acide  sulfurique.  On 
le  recueille  sur  une  toile,  on  le  laisse  égoulter,  on  l’exprime 
et  on  le  fait  sécher.  On  l’épuise  ensuite  par  l’alcool  bouillant  qui 
en  extrait  les  alcaloïdes. 

La  solution  alcoolique  concentrée,  par  distillation,  laisse  déposer 
des  cristaux  de  cinchonine,  dans  le  cas  où  l’on  a traité  une  écorce 
riche  en  cinchonine.  Les  eaux  mères  retiennent  la  quinine.  On  les 
neutralise  par  l’acide  sulfurique,  puis  on  chasse  l’alcool.  Le  sulfate 
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de  quinine  sc  prend  en  masse  par  le  refroidissement.  On  le  purifie 
on  le  dissolvant  de  nouveau  dans  l’eau  bouillante,  et  en  ajoutant 
du  charbon  animal. 

On  a proposé  de  remplacer  l’alcool,  dans  l’extraction  du  dépôt 
quino-calcaire,  par  des  huiles  fixes  ou  volatiles  qui  dissolvent  la 
quinine.  On  emploie  surtout  avec  avantage  des  pétroles  ou  des 
huiles  lourdes  provenant  de  la  distillation  du  goudron  et  qui  sont  si 
abondantes  dans  le  commerce.  Après  avoir  dissous  les  alcaloïdes 
dans  ces  huiles,  on  agile  celles-ci  avec  de  l’acide  sulfurique  faible 
qui  leur  enlève  la  quinine  et  la  cinchonine.  On  obtient  ainsi  des 
sulfates  que  l’on  fait  cristalliser. 

Propriétés.  — Le  sulfate  de  quinine  se  présente  sous  forme 
d’aiguilles  minces,  longues,  légères,  un  peu  flexibles.  Sa  saveur  est 
très- amère.  Il  exige  pour  se  dissoudre  740  parties  d’eau  à 15<>  et 
environ  50  parties  d’eau  bouillante.  La  solution  ramène  au  bleu  le 
papier  de  tournesol  rouge.  Elle  dévie  le  plan]  de  polarisation  à 
gauche  (Bouchardat).  Cristallisé  dans  l’alcool  le  sulfate  de  quinine 
ne  contient  que  deux  molécules  d’eau. 

Expérience.  Je  délaye  du  sulfate  de  quinine  dans  l’eau  froide  et 
j’ajoute  quelques  gouttes  d’acide  sulfurique.  Aussitôt  le  sulfate  de 
quinine  se  dissout  et  la  liqueur  transparente  laisse  apercevoir  des 
reflets  bleus. 

. Le  sulfate  de  quinine,  qui  est  un  sel  basique,  se  convertit  dans 
cette  circonstance  en  un  sel  C-^U-LVz^O'^SO^Il-,  qui  oflVe  une 
réaction  acide  et  qu’on  nomme  sulfate  de  cpiinine  acide.  Ce  sel  cris- 
tallise avec  7 molécules  d’eau.  On  connaît  aussi  un  sulfate  nlus 
acide  C^oiI^^Az-0'%(SO‘‘iP)“^  -H  71PO. 

Expérience.  A une  solution  de  sulfate  de  quinine,  j’ajoute  un 
excès  d’eau  de  chlore  et  Jo  sursature  ensuite  la  liqueur  avec  de 
l’ammoniaque  ; il  appaiaït  aussitôt  une  belle  coloration  verte. 

Cette  réaction  est  caractéristique  de  la  quinine. 

Lorsqu’on  ajoute  de  la  teinture  d’iode  à une  solution  de  sulfate 
de  quinine  dans  l’acide  acétique  chaud  la  liqueur  laisse  déposer, 
au  bout  de  quelques  heures,  de  grandes  lames  minces.  C’est  lé 
sulfate  d'iodoquinine  C-4I-^Az*0-l^S0qi--l- 511-0.  (llerapath.) 

Ces  cristaux  présentent  des  reflets  métalliques  verts  à la  lumière 
réfléchie,  et  sont  presque  incolores  par  transparence.  Lorsqu’on 
place  deux  de  ces  cristaux  en  croix,  les  deux  lames  superposées 
ne  laissent  presque  pas  passer  de  lumière.  Le  sulfate  d’iodoqui- 
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nine  se  comporte  dans  celte  circontance  comme  la  tourmaline. 

Usages.  — Le  sulfate  de  quinine  est  un  précieux  médicament. 
On  remploie  principalement  comme  fébrifuge  et,  en  général,  contre 
les  maladies  qui  présentent  le  type  intermittent.  On  l’administre 
avec  succès  dans  d’autres  maladies  particulièrement  contre  le  rhu- 
matisme articulaire  aigu,  la  goutte,  certaines  névroses,  etc. 

CINCIIONINE. 

C2«ir-Mz-o 

La  cinchonine  s’obtient  comme  produit  accessoire  de  la  prépa- 
ration de  la  quinine.  Elle  se  dépose  du  sein  de  sa  solution  alcoo- 
lique sous  forme  de  prismes  quadrilatères,  brillants  et  incolores. 
Elle  est  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’alcool  et  dans  le 
chloroforme.  Elle  est  presque  insoluble  dans  l’éther,  propriété  qui 
la  distingue  de  la  quinine.  Sa  solution  alcoolique  dévie  le  plan  de 
polarisation  à droite. 

La  cinchonine  possède  une  saveur  amère.  Elle  fond  à 170°, 
Lorsqu’on  la  chauffe  avec  précaution  au  fond  d’un  tube  bouché, 
elle  se  sublime,  en  partie  sous  forme  de  cristaux  très-déliés  et  très- 
légers.  Lorsqu’on  la  traite  par  une  solution  étendue  de  perman- 
ganate de  potassium,  elle  forme  divers  produits  d’oxydation,  et  il 
reste  une  base  nouvelle,  moins  oxydable  que  la  cincbonine.  C’est 
Vhydrocinclionine.  MM.  E.  Caventou  et  Wülbn  admettent  que  cette 
base  est  contenue,  à l’état  de  mélange,  dans  la  cincbonine  du 
commerce. 

En  oxydant  la  cincbonine  par  l’acide  azotique,  M.  Weidel  a ob- 
tenu une  série  d’acides  dont  l’iin  renferme  9 atomes  de  carbone, 
c’est  Vacide  quinolique  CMI°Az-0^,  tandis  que  deux  autres  en  ren- 
ferment 11  atomes.  Enfin,  le  quatrième  de  ces  acides,  Vacide  cin~ 
clwnique  a pour  composition  C'MI‘'^.Az-0^.  Soumis  à la  distillation, 
il  donne  un  acide  non  azoté  C’^ID^O^,  Vacide  pijrocinchoiiique, 
(|ui  serait  un  isomère  de  l’acide  opianique  (page  71G). 

STRYCHNINE  ET  BRUCINE. 

Pelletier  et  Caventou  ont  découvert  ces  deux  alcaloïdes  dans 
divers  produits  végétaux  provenant  de  plantes  appartenant  au 
genre  Strijchnos,  telles  que  la  noix  vomique  (semences  du  Slnjclinos 
Nux  voïiiica),  l’écorce  de  fausse  anguslure,  qui  provient  du  même 
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Strychnos,  la  fève  de  Saint-Ignace  (semences  du  Slnjchnoi  Inna 

«).  etc.  Ces  alcaloïdes,  auxquels  on  a ajouté  dans  ces  denSs 

emps  liÿ05!<),Hc  (Desnoix),  paraissent  être  combinés  dans  les 

Slrychnos,  avec  un  acide  peu  connu  que  Pelletier  et  Cav’entou  ont 
nomme  tgasurique.  v-avemou  ont 

strychnine  C-^'Il^AzaOa.  - Préparation.  On  la  retire  de  h 

tioIMrr''’"®  r"  analogue  à celui  qui  sert  à l’extrac- 

on  de  a quinine.  La  strychnine  brute  qui  se  dépose  en  crislauv 

de  la  so  ution  alcoolique  est  toujours  mélangée  de  brucine  Poüî 
séparer  les  deux  alcaloïdes,  on  les  convertit  , 

cnslalliser.  ^azotate  de  strychnine,  moins  soluble  que ‘’ceTùi  de 
brucme,  se  déposé  en  aiguilles.  La  solution  concentrée  laisse  déoo 
ser  plus  tard  des  cristaux  plus  volumineux  d’azotate  d brucînr 
Pour  isoler  l’un  et  l’autre  alcaloïdes,  on  précipite  l’azolL  7 
pondant  par  l’mnmoniaque.  et  l’on  dissoit  î’al'^^Lïdrdat  “S 

PioTiélés  pan  lo  refroidissement.' 

opneies.  — La  strychnine  cristallise  en  octaèdres  à hn.P 
rectangle,  quelquefois  en  prismes  quadrilatères,  termes  par  des 
pyramides  a quatre  faces.  Elle  est  incolore  et  sans  odeur  e d’une 
amertume  excessive.  Elle  est  insoluble  dans  l’im  et  dans 
t ler  et  se  dissout  a peine  dans  l’alcool  absolu.  Elle  se  dissout 
aisement  dans  l’alcool  ordinaire,  dans  le  chloroforme  et  dans 

Sailli  ït;!:."  P'-  pola- 

La  siryclinine  est  un  des  poisons  les  plus  terribles  m,e  l-nn 
c^naisse.  Elle  provoque,  à très-petite  dose,  de  violents  üccés  dè 

Bruclnc  C«lP«Az^0‘  + 4|PO.  - La  brucine,  que  l’on  sépare  de 
la  stiyclinine  par  le  procédé  que  nous  avons  indiqué  cristallise 
par  1 évaporation  lente  de  sa  solution  dans  l’alcool  faible  en  -t 
mes  clinor  lombiques.  souvent  assez  volumineux.  Ces  cr  ;ia  x n d 
enferment  4 molécules  d’eau  s’eflleurissent  rapideme  ,’aT 
Pr  sque  insoluble  dans  l’eau,  la  brucine  se  dissout  aisémeiU  dans 

cool,  Ires-peu  dans  l’ellier.  La  solution  alcoolique  dévie  le  plan 
depolarisation  cà  gauche.  ^ ” 

Expérience.  J’arrose  de  la  brucine  avec  de  l’acide  azotique  Elle 

donc!  'i  do  sang  et  laisse dé.ra«er  à une 

douce  chaleur,  du  gaz  carbonique  et  des  vapeurs  qui  ren feiw  t 
de  1 azolile  de  méthyle.  (Slrecker.)  ^ 

WUliTZ. 
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COCAÏNE. 

C*nr-'AzO* 


La  cocaïne  a été  retirée  par  M.  Niemann,  des  feuilles  de  coca 
{Exythroxylon  Coca).  Elle  a été  étudiée  par  MM.  Woehler  et 
Lassen. 

Préparation.  On  épuise  à plusieurs  reprises  les  feuilles  de  coca 
•par  de  l’eau  à 60  ou  80°,  on  précipite  la  solution  par  l’acétate  de 
plomb,  on  filtre  ; on  débarrasse  la  liqueur  filtrée  de  l’excès  d’acétate 
en  y ajoutant  du  sulfate  de  soude,  puis,  après  avoir  filtré  de  nou- 
veau, on  concentre  la  solution  par  l’évaporation.  On  y ajoute  ensuite 
du  carbonate  de  sodium  jusqu’à  réaction  faiblement  alcaline  ; enfin 
on  agite  avec  de  l’éther  qui  s’empare  delà  cocaïne  et  la  laisse  après 
l’évaporation. 

Propriétés,  La  cocaïiie  cristallise  en  prismes  clinorhombiques  à 
quatre  ou  six  pans,  incolores,  inodores,  fusibles  à 98°.  Peu  soluble 
dans  l’eau  froide,  elle  se  dissout  plus  facilement  dans  l’alcool.  Elle 
est  très-soluble  dans  l’éther.  Sa  saveur  est  amère  ; sa  réaction 
légèrement  alcaline.  Chauffée  avec  de  l’acide  chlorhydrique  elle  se 
dédouble  en  absorbant  deux  molécules  d’eau,  et  se  convertit  en 
acide  benzoïque,  en  alcool  méthylique  et  en  une  base  cristallisable 
Yecgonim  C^ll'^AzO^  -(-  H'O. 

C’^ll-^’AzO-i  -h  21PO  = C91PsAz05  + Cll^O  CnieOL 

AGONITINE. 

C-UPOAzO'o 


L’aconit  napel  [Aconitum  Napeîlus)  renferme,  indépendamment 
de  l’acide  aconitique  (page  614)  une  base  qui  en  a été  retirée  par 
Geiger  et  liesse.  Elle  se  présente  sous  forme  d’une  poudre  blanche  ou 
de  cristaux  tabulaires,  incolores,  peu  solubles  dans  l’eau,  très-solu- 
bles dans  l’alcool.  Sa  saveur  est  âcre  et  amère.  Elle  est  très-véné- 
neuse. Son  nitrate  cristallise  facilement. 

ATROPINE. 

C'ur-^AzO’ 

Cet  alcaloïde  dont  on  Riit  un  si  grand  usage  aujourd’hui  dans  le 
traitement  des  maladies  des  veux  a été  découvert  en  1855,  par 
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Geiger  et  liesse  et  par  M.  Mein  dans  la  belladone  {Atropa  Délia- 
donna).  M.  Planta  a démontré  l’identité  de  l’alronine  et  de  la 
dalurine  qu  on  a retiree  de  la  pomme  épineuse  (Dalura  Stramonium) 

done  et  Ion  fait  digerer  cette  poudre  pendant  plusieurs  jours 
av  c de  ’alcoo  . On  passe  et  après  avoir  ajouté  à la  teinture  de  la 
aux  etemte  (â„  du  poids  de  la  racine)  on  filtre,  et  l’on  acidulé  lé- 
gerement  la  liqueur  par  l’acide  sulfurique.  On  filtre  de  nouveau,  et 
on  distille  es  _/o  de  1 alcool.  On  concentre  le  reste  à une  douce 
chaleur,  et  1 on  ajoute  une  solution  concentrée  de  carbonate  de 
potassium  jusqu  a ce  que  la  liqueur,  devenue  neutre,  commence  à 
se  tioubler  Au  bout  dequelqiies  heures,  on  sépare  le  précipité  par 

tant  qu  il  se  forme  un  précipité  d’atropine  impure  Le  lendemain 

on  recueille  le  dépôt  sur  un  filtre,  on  l’exprime,  on  e fa  sS 
puis  on  I epuise  par  l’alcool  à 96-  cent.  Après  avoir  décoloré  U 
solution  alcoolique  par  le  charbon  animal,  on  ajoute  à la  liqueur 
oa6  fois  son  volume  d'eau  et  on  l’abandonne  dans  un  endroit 
lais  et  obscur.  L atropine  s’en  dépose  au  bout  de  12  à 24  heures 
SOUS  forme  d aiguilles  cristallines.  * 

à 90  ""pirs:  -fTr  déliées  fusibles 

a 90  Elle  se  dissout  dans  oOO  parties  d’eau  froide  et  presque 

mi  ef  l^I^o“'è^“'  Elle  est  moins  soluble  dins 

composé  ™'‘-'l>lise.  mais  la  plus  grande  partie  se  dé- 

L’atropine  répand  en  brûlant  l’odeur  de  l’acide  benzoiciue 
Lorsqu  on  la  traite  par  le  bichromate  de  potassium  et  l’acide  L\ 

L’atropine  est  un  violent  poison. 

On  emploie  en  médecine  la  solution  du  sulfate  d'atropine  Une 

seule  goutte  dune  solution,  même  étendue  de  ce  sel,  produit  h 
dilatation  de  la  pupdle.  ^ ^ 


THEOBROMINE. 

CMI8Az*0® 


La  theobromine  est  l’alcaloïde  qui  existe  dans  les  fèves  de  cacao 
(Theohonia  Cacao).  Pour  la  préparer  on  épuise  le  cacao  concassé 
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par  l’eau,  et  l’on  précipite  l’extrait  aqueux  par  l’acétate  de  plomb. 
On  sépare  le  précipité  par  le  filtre,  on  débarrasse  la  liqueur  filtrée 
de  l’excès  de  plomb,  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré,  on  filtre 
de  nouveau  et  l’on  évapore  à siccité.  Enfin  on  épuise  le  résidu  par 
l’alcool  absolu  et  l’on  concentre  la  solution  alcoolique.  La  théobro- 
mine  cristallise.  Elleseprésente  sous  forme  d’une  poudre  cristalline, 
douée  d’une  saveur  amère,  peu  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l'éther, 
Elle  peut  être  sublimée.  Elle  est  soluble  dans  l’ammoniaque. 

CAFÉINE  OU  THÉINE. 

C»II'OAz*02  -i-  IPO 

# 

La  caféine  a été  extraite  du  café  en  1821  par  Pelletier  et  Ca 
ventou,  Robiquet  et  Runge.  MM.  Liebig,  Pfaff  et  Woehler  en  ont 
établi  la  composition.  On  l’a  rencontrée  dans  le  café,  le  thé,  le  thé 
du  Paraguay  (feuille  de  Vllex  Paragayensis)  et  le  guarana  (fruits  du 
Paulinia  Sorhilis).  Ce  dernier  produit  en  renferme  5 pour  100.  La 
caféine  est  la  métliylthéobromine. 

Préparation.  — On  retire  généralement  la  caféine  ou  théine 
du  thé.  Pour  cela  on  épuise  à plusieurs  reprises  la  poudre  de  thé 
par  l’alcool  froid,  on  précipite  la  teinture  par  le  sous-acétate  de 
plomb,  on  filtre,  on  dirige  dans  la  liqueur  filtrée  un  courant  d'hy- 
drogène sulfuré,  pour  la  débarrasser  de  l’excès  de  plomb.  On  la 
réduit  ensuite  par  l’évaporation  au  quart  de  son  volume  et,  après 
l’avoir  neutralisée  par  la  potasse,  on  l’abandonne  à la  cristalli- 
sation. (Herzog.) 

Propriétés.  — La  caféine  forme  de  longues  aiguilles  soyeuses, 
incolores,  légères.  Elle  perd  son  eau  de  cristallisation  à 100“.  Elle 
fond  à 178°  et  se  sublime  sans  altération  à une  température  plus 
élevée.  File  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide  et  se  dissout  aisément 
dans  l’eau  bouillante  et  dans  l’alcool.  Elle  est  très-peu  soluble  dans 
l’éther.  Elle  forme  avec  les  acides  des  combinaisons  définies. 

Soumise  à l’ébullition  avec  la  potasse  concentrée,  la  caféine  dé- 
gage de  la  méthylamine. 

Lorsqu’on  la  fait  bouillir  pendant  quelques  minutes  avec  de  l’a- 
cide azotique  fumant,  qu’on  évapore  la  liqueur  jaune  à siccité 
et  qu’on  humecte  le  résidu  avec  de  l'ammoniaque,  il  se  développe 
une  coloration  pourpre  analogue  à celle  que  produit  la  murexide. 


MATIÈRES  ALBUMINOÏDES. 
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On  nomme  ainsi  des  subslances  organiques  complexes,  renfer- 
mant du  carbone,  de  l’hydrogène,  de  l’oxygène,  de  l’azole,  élé- 
ments auxquels  s’associe  souvent  une  petite  proportion  de  soufre 
Elles  se  rapprochent  par  leur  composilion  et  par  leurs  propriétés 
de  la  matière  coagulable  qui  existe  dans  le  blanc  d’œuf  et  dans  le 
sérum  du  sang,  et  qu’on  a désignée  sous  le  nom  à'alhumine 

Les  productions  épidermiques  et  les  subslances  insolubles  qui  se 
con^elilssent  en  gélatine  ou  en  chondrine  par  l’ébullition  se  dis- 
ünguent  de  l’albumine  et  de  ses  congénères  par  leur  composilion. 
Elles  renferment  moins  de  carbone  et  plus  d’azote.  Aussi  a-t-on 
partage  les  matières  azotées  neutres  de  l’économie  en  deux  grandes 
classes,  les  matières  albuminoïdes  proprement  dites,  elles  matières 
qui  se  rapprochent  par  leur  composition  de  la  substance  insoluble 

qui  lorme  le  cartilage  des  os,  et  qui  donne  la  gélatine  par  l’action 
de  1 eau  bouillante. 

Les  corps  les  plus  imporlanls  qui  lorniem  le  groupe  des  matières 
albuiiiiiioiaes  sont  les  suivants  : 


Albumine 


Fibrine 

Caséine  

Cilobuline.  . . . 
Synloniiie.  . . . 

Myosine 

Vitelline 

Hémoglobine  . . 


Matière  azotée  coagulable  par  la  chaleur,  existant  dans  bem- 
coup  de  liquides  de  l’économie,  particuliérement  dans  le 
blanc  d’œut  et  dans  le  sérum  du  san  ■ 

Matieie  cnstallisable  contenue  dans  les  globules  du  sang. 


Tarmi  les  substances 
rons  ; 


cartilagineuses  et  gélatineuses  nous  cile- 


L’osséine  ou  collagène,  qui  forme  le  carlila 
par  l’ébullition  avec  l’eau. 

Le  chondrogéne,  qui  forme  le  cartilage  des 
dnne  par  l’ébullition  avec  l’eau. 

, F'f^dne,  ou  matière  de  la  corne. 
Lelastine,  ou  matière  du  tissu  élastique. 

La  libi  oïne,  ou  matière  des  vers  à soie,  etc. 


ge  des  os  et  qui  donne  la  gélatine 
fausses  côtes  et  qui  donne  la  chon- 
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Les  substances  appartenant  à ces  deux  groupes  possèdent  la 
composition  élémentaire  suivante  ; 

SUBSTANCES  APPARTENANT  SUBSTANCES  APPARTENANT 
AU  PREMIER  GROUPE.  AU  SECOND  GROUPE. 


Carbone 55,5  50.5 

Hydrogène 6,9  6,6 

Azole 15,6  16,8 

Oxygène 23  à 22,4  26,1  à 25,1 

Sou  l i e 1 à 1,6  0,5  à 5,5 


100,0  100,0 


Pour  la  plupart  des  matières  albuminoïdes,  on  connaît  deux 
modifications,  une  soluble  et  une  insoluble.  Ainsi  la  chaleur,  les 
acides,  l’alcool,  convertissent  l’albumine  soluble  en  albumine  in- 
soluble, et  celle-ci  semble  présenter  à l’état  de  coagulation  la 
même  composition  qu'à  l’état  soluble,  ou  à peu  de  chose  près. 

Les  matières  albuminoïdes  insolubles,  telles  que  l’albumine 
cuite,  la  globuline  coagulée,  la  fibrine,  la  caséine,  se  dissolvent  à 
l’aide  d’une  douce  chaleur,  dans  * la  potasse  caustique  à laquelle 
elles  cèdent  une  portion  du  soufre  qu’elles  renferment.  La  liqueur 
alcaline  sursaturée  par  facide  acétique,  laisse  précipiter,  sous 
forme  de  flocons,  la  matière  qui  y était  dissoute. 

Les  solutions  concentrées  et  bouillantes  des  alcalis  décomposent 
toutes  les  matières  albuminoïdes.  Les  principaux  produits  de  cette 
décomposition  sont  l’acide  carbonique,  l’acide  formique,  le  cjhjco- 
colle  (p.  597)  et  son  homologue,  la  leucine  C^lP^AzO-  (page  599), 
ainsi  qu’une  substance  azotée  qu’on  a désignée  sous  le  nom  de 
tyrosine  et  qui  renferme  C^lPhAzO^  (pîig^  G96).  Les  autres  produits 
de  décomposition  sont  indiqués  à l’article  Albumine. 

La  leucine  et  la  tyrosine  prennent  aussi  naissance  lorsqu’on  sou- 
met les  matières  albuminoïdes  à une  longue  ébullition  avec  l’acide 
sulfurique  étendu.  11  se  forme  en  même  temps  de  l’acide  aspar- 
tique (page  C08)  et  de  l’acide  glutamique  G^ll^AzO^,  qui  est  l’acide 
amidé  de  l’acide  pyrotar trique  normal. 


L n 

Acide  pyrolarlrique. 


Acide  glutamique. 


L’acide  cblorhydrique  concentré  dissout  les  matières  albumi- 
noïdes insolubles  : la  solution  se  colore  en  bleu  violacé,  surtout 
au  contact  de  l’air.  (Caventou.) 


ALBUMINE. 


7'27 

Mises  en  contact  avec  de  l’eau  renfermant  1 à îi  millièmes 
d’acide  chloi-liydrique,  les  matières  albuminoïdes  insolubles  se 
gonflent  et  finissent  par  former  une  gelée  transparente  qui  se  dis- 
sout partiellement  dans  l’eau. 

Sous  l’influence  d’oxydants  énergiques,  tels  que  l’acide  cliro- 
mique,  le  mélange  de  peroxyde  de  maganèse  et  d’acide  sulfurique, 
les  matières  albuminoïdes  donnent  divers  produits  d’oxydation  et 
de  dédoublement,  parmi  lesquels  nous  signalerons  particulière- 
ment : 1“  les  acides  volatils  de  la  série  C“lI-“0*  depuis  l’acide  for- 
mique jusqu’à  l’acide  caproïque  inclusivement  (page  555);  2“  les 
aldéhydes  correspondantes;  5°  les  nitriles  (éthers cyanhydriques), 
parmi  lesquels  on  a signalé  l’acétonitrile  (cyanure  de  méthyle),  le 
propionitrile  (cyanure  d’éthyle)  et  le  valéronitrile’  (cyanure  de  bu- 
tyle)  ; 4°  l’acide  benzoïque  et  l’aldéhyde  benzoïque. 


ALBUMINE. 


■ On  connaît  deux  modifications  de  l’albumine,  une  soluble  et  une 
insoluble. 

L’albumine  soluble  existe  en  dissolution  dans  le  blanc  d’œuf  et 
dans  d autres  humeurs  de  l’économie  animale.  Le  principe  coa- 
gulable du  sérum  du  sang  est  une  matière  très-analogue  à l’albu- 
mine du  blanc  d œul.  Quelques  chimistes  la  désignent  sous  le  nom 
de  sérine. 

Lorsqu’on  évapore  à une  basse  température  ou  dans  le  vide 
une  solution  filtrée  de  blanc  d'œuf,  l’albumine  soluble  finit  par  se 
dessécher  en  une  masse  solide,  jaunâtre,  transparente,  d’apparence 
gommeuse.  Dans  cet  état  elle  n est  point  pure  : elle  reste  combi- 
née a\ec  une  trace  d alcali  et  mélangée  avec  une  petite  quantité  de 
sels.  Lorsqu’on  la  reprend  par  l’eau,  elle  s’y  dissout  de  nouveau. 
Lorsqu’elle  est  parfaitement  sèche,  on  peut  même  la  chauffer  à 
100°  sans  lui  faire  perdre  sa  solubilité  dans  l’eau.  On  parvient  à 
enlever,  sinon  la  totalité,  du  moins  la  plus  grande  partie  des  sels 
qui  existent  dans  le  blanc  d’œuf  en  même  temps  que  l’albumine, 
en  soumettant  la  solution  de  blanc  d’œuf  à la  dialyse.  (Graharn.) 

Lorsqu’on  chauffe  une  solution  de  blanc  d’œuf  ou  du  sérum  du 
sang,  la  liqueur  commence  à se  troubler  vers  70°  et  se  coagule 
vers  73°,  tantôt  en  flocons,  tantôt  en  une  masse  blanche,  suivant 
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sa  concentration  : la  chaleur  a converti  l’albumine  en  sa  modifica- 
tion insoluble. 

Lorsqu’on  étend  l’albumine  de  l’œuf  de  8 à 9 fois  son  volume 
d’eau  et  qu’on  expulse  avec  soin,  à une  basse  température,  l’acide 
carbonique,  dissous  ou  combiné  avec  l’albumine,  on  obtient  une 
solution  qui  n’est  plus  coagulable  par  la  chaleur.  On  lui  restitue 
cette  propriété  si  l’on  y fait  passer  un  courant  de  gaz  carbonique. 
(Matthieu  et  Urbain.) 

On  admet  généralement  qu’il  n’existe  aucune  différence  de  com- 
position entre  l’albumine  soluble  convenablement  purifiée  et 
l’albumine  insoluble.  Toutefois  M.  Schützenberger  trouve  que 
la  différence  est  sensible.  Lorsqu’on  ajoute  de  l'alcool  concentré  à 
une  solution  d’albumine,  il  se  forme  un  coagulum  blanc  qui 
devient  insoluble  dans  l’eau,  par  l’action  prolongée  de  l’alcool. 

Action  des  acides  sur  l’albumine.  Les  acides  sulfurique,  chlorhy- 
drique, azotique  précipitent  l’albumine  en  flocons  épais,  qui  re- 
tiennent une  certaine  quantilé  d’acide;  on  parvient  toutefois  à 
enlever  ce  dernier  par  des  lavages  prolongés  à l’eau. 

L’action  de  l’acide  azotique  sur  l’albumine  est  souvent  mise  à 
profit  pour  la  recherche  de  cette  matière  dans  les  urines  patholo- 
giques. Un  réactif  plus  sensible  encore  est  l’acide  métaphospho- 
rique  qui  précipite  les  plus  petites  traces  d’albumine  contenues 
dans  une  liqueur. 

Les  acides  phosphorique  ordinaire,  acétique,  lactique,  ne  préci- 
pitent pas  la  solution  d’albumine. 

Action  des  alcalis  sur  Vcdbumine.  Lorsqu’on  bat  un  blanc  d’œuf, 
après  y avoir  ajouté  quelques  gouttes  d’une  solulion  très-concen- 
trée de  potasse,  le  tout  se  prend,  au  bout  de  quelques  instants,  en 
une  masse  demi-solide,  molle,  transparente,  cà  laquelle  on  peut 
enlever  l’excès  de  potasse  par  des  lavages  à l’eau  froide.  Le  résidu 
est  de  l’albuminate  de  potasse,  qui  présente  encore  une  réaction 
alcaline  et  auquel  on  peut  enlever  toute  la  potasse  en  excès  par  des 
lavages  très-longtemps  prolongés.  Cet  albuminate  de  potasse  géla- 
tineux se  dissout  dans  l’eau  bouillante.  L’acide  acétique  précipite 
de  l'albumine  de  la  solution. 

Lorsqu’on  ajoute  de  la  potasse  à une  solution  d'albuniine,  on 
forme  de  même  de  l’albuminate  de  potasse  : l’acide  acétique  ajouté 
à la  liqueur  en  précipite  de  l’albumine  devenue  insoluble.  La  solu- 
tion alcaline  n’est  pas  coagulée  par  l’ébullition.  Si  l’on  y ajoute 
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Les  solutions  cralbumine  ne  sont  pas  précipitées  par  les  solutions 
de  chlorure  de  sodium,  de  sulfate  de  soude  ; mais  lorsqu’on  ajoute 
de  l’acide  acétique  au  mélange,  il  se  forme  un  précipité.  Récipro- 
quement, la  solution  d’albumine  additionnée  d’acide  acétique  est 
précipitée  par  une  solution  de  chlorure  ou  de  sulfate  de  sodium. 
(Panum.) 

Incinérée,  l’alhumine  soluble  ou  insoluble  laisse  un  résidu  de 
phosphate  calcique  dont  il  est  presque  impossible  de  la  débar- 
rasser. 

FIBRINE. 

Lorsque  le  sang,  récemment  tiré  de  la  veine,  est  abandonné  à 
lui-même,  il  se  coagule  spontanément  au  bout  de  quelques  mi- 
nutes, et  se  partage  bientôt  en  un  liquide  janucàtre  qu’on  nomme 
sérum,  et  en  un  coagulum  rouge  qui  est  le  caillot.  Le  caillot  ren- 
ferme les  globules  du  sang,  emprisonnés  dans  une  matière  albu- 
minoïde insoluble.  Cette  matière  est  la  fibrine.  On  admet  aujour- 
d’hui qu’elle  se  forme  pendant  la  coagulation,  aux  dépens  de 
deux  matières  solubles  qui  sont  contenues  l’ime  et  l’autre,  à 
l’état  de  dissolution,  dans  la  partie  liquide  du  sang  qu’on  nomme 
plasma.  L’une  de  ces  matières  a reçu  le  nom  de  fibrinogène;  l’autre 
est  la  matière  (ibrino-plasiicjuc  ou  paraglobuline.  ün  est  parvenu 
à isoler  ces  deux  corps  : lorsqu’on  les  mêle  en  présence  de  l’eau 
et  d’une  certaine  quantité  de  chlorure  de  sodium,  le  tout  se  dis- 
sout d’abord  et  la  liqueur  se  coagule  bientôt  spontanément  : le 
coagulum  est  la  fibrine.  (lloppe-Seyler.) 

Quoi  qu’il  en  soit,  on  peut  obtenir  la  fibrine  sous  forme  de 
masses  fibreuses,  lorsqu’on  bat  le  sang  frais.  Celui-ci  ne  se  coa- 
gule pas  dans  ce  cas,  mais  l’élément  coagulable  s’attache  en  fio- 
cons  rouges  à la  baguette  avec  laquelle  on  agite  le  sang.  En  la- 
vant ces  llocons  à grande  eau,  on  les  débarrasse  des  globules 
rouges  qui  y adhèrent,  et  on  les  obtient  sous  forme  de  masses 
blanches  ou  grisâtres,  élastiques,  d’apparence  fibreuse.  Cette  ma- 
tière est  entièrement  insoluble  dans  l’eau  pure.  Elle  se  dissout 
dans  les  lessives  légèrement  alcalines,  et  même,  à l'aide  d’une  douce 
chaleur,  dans  les  solutions  do  certains  sels  présentant  une  légère 
réaclion  alcaline.  Elle  décompose  le  peroxyde  d'hydrogène  en  oxy- 
gène et  en  eau. 


MYOSINE. 
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Abandonnée  à elle-même  pendant  les  chaleurs  de  l’élé,  elle  se 
putréfié  tres-rapidement  et  se  convertit  en  un  liquide  noirâtre 
qui  renl^erme  de  ralbumine.  Il  se  forme  en  même  temps  de  la  leu- 
cme  et  des  acides  butyrique  et  valérique. 

Traitée  par  l’acide  chlorliydrique concentré,  la  fibrine  se  dissout 
en  formant  une  liqueur  bleue.  Lorsqu’on  introduit  la  fibrine  encore 
luinnde  dans  de  l’eau  additionnée  d’un  ou  deux  millièmes  d’a- 
cide chlorliydrique  concentré,  elle  se  gonfle  et  devient  transpa- 
renie  de  maniéré  à former  une  gelée.  Au  bout  de  quelque  temps 
e le  se  dissout,  quoique  avec  difficulté,  dans  le  liquide,  qui  ren- 

ferme  alors  une  substance  qui  parait  identique  avec  la  syntonine 
(Voir  plus  loin.) 

Lorsqu’on  fait  digérer  vers  40"  la  fibrine  gonflée  par  l’acide 

c 1 01  hydrique  avec  du  suc  gastrique  ou  avec  le  ferment  qu’on  en 

peut  relirer  et  qui  est  la  pepsine,  la  fibrine  se  dissout  entièrement 

et  se  convertit  en  un  corps  soluble  et  dialysable  qu’on  nomme 

peptone.  Ce  corps  se  forme  pendant  la  digestion  des  matières  aibu- 
mmoïdes. 


e chlorure  de  sodium  possède  la  propriété  de  dissoudre,  dans 
certaines  circonstances,  la  fibrine.  Lorsqu’on  soumet  cà  la  dial v se 
(page  212)  une  semblable  solution,  le  sel  passe  dans  le  liquide 
extérieur  et  il  reste  sur  le  dialyseur  une  solution  limpide  présen- 
tant tous  les  caractères  d’une  solution  d’albumine  de  l’œuf.  Gau- 
tier.) ■ 


MYOSINE. 

W.  Kuhne  a désigné  sous  ce  nom  la  matière  albuminoïde  qui 
est  contenue  a 1 état  de  dissolution  dans  la  gaine  des  libres  mus- 
culaires (sarcolemme)  et  qui  possède  la  propriété  de  se  coarruler 
spontanément  après  la  mort,  produisant  ainsi  le  phénomène  de  la 
rigidité  cadavérique. 

La  myosine  est  insoluble  dans  l’eau  ainsi  que  dans  une  soin  (ion 
saturée  de  sel^  marin,  mais  elle  se  dissout  dans  une  solution  de  sel 
marin  au  dixième.  Pour  la  relirer  des  muscles  on  peut  employer 
le  procé.'é  suivant.  La  chair  hachée  et  décolorée  par  des  lavages  à 
l’eau  est  broyée  avec  du  sel  marin  en  poudre  et  le  tout  est  addition- 
ne d une  <iuantité  d’eau  suffisante  pour  obtenir  une  solution  de  sel 
marin  a 10  pour  100.  Après  une  digestion  de  quelques  heures;  à 
iroid,  la  liqueur  est  jetée  sur  un  filtre  et  mise  en  contact  avec  de.s 
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fragments  de  sel  gemme.  Celui-ci  en  se  dissolvant  précipite  la 
myosine  en  flocons. 

Récemment  précipitée  la  myosine  se  dissout  dans  une  solution 
de  sel  marin  au  dixiéme.  La  dessiccation  lui  fait  perdre  cette  pro- 
priété. L’acide  chlorhydrique  très-étendu  la  dissout  et  la  transforme 
bientôt  en  syntonine. 

SYNTONINE. 

On  peut  extraire  ce  corps  de  la  chair  musculaire.  Après 
l’avoir  hachée  et  lavée  à l’eau,  on  la  délaye  dans  une  grande 
quantité  d’eau  additionnée  d’un  millième  d’acide  chlorhydrique. 
Les  parcelles  de  viande  se  gonflent  et  se  dissolvent  abondam- 
ment dans  le  liquide.  On  passe  à travers  une  toile  en  expri- 
mant, puis  on  filtre,  et  l’on  neutralise  exactement  le  liquide  filtré 
par  le  carbonate  de  sodium.  La  syntonine  se  précipite  en  flocons, 
gélatineux,  incolores,  qui  se  rassemblent  et  se  dessèchent  sur  le 
filtre  sous  forme  de  peaux  élastiques. 

La  syntonine  se  dissout  dans  l’eau  faiblement  acidulée  d'acide 
chlorhydrique.  Elle  se  dissout  aussi  dans  l’eau  de  chaux  ou  dans 
l’eau  renfermant  1 pour  100  de  carbonate  de  sodium. 

HÉMOGLOBINE. 

On  nomme  ainsi  la  matière  cristalline  qu’on  peut  retirer  des 
globules  du  sang,  et  qu’on  avait  d’abord  désignée  sons  le  nom 
d'hémalocrisialline. 

Préparation.  — On  divise  un  caillot  sanguin  et  on  le  broie 
avec  un  égal  volume  d’eau  jusqu’à  ce  qu’il  soit  entièrement  déchiré. 
On  passe  le  tout  à travers  un  linge,  et  l’on  soumet  le  liquide  rouge  à 
la  congélation,  ou  bien  on  le  traite  parole  petites  quantités  d’éther, 
en  agitant  jusqu’à  ce  opie  les  globules  soient  dissous.  Le  liquide 
dégelé  ou  celui  qu’on  a traité  par  l’éther,  étant  abandonné  à lui- 
mème,  laisse  déposer  un  coagulum  qui  emprisonne  tous  les  globules 
non  dissous.  Après  avoir  filtré  le  liquide,  on  facidule  très-légère- 
ment par  l’acide  acétique,  et  l’on  ajoute  de  l’alcool,  l<..nt  que  le 
précipité  d’abord  formé  se  dissout.  La  liqueur  rouge  refroidie  à 0% 
pendant  quelques  heures,  se  prend  en  une  masse  de  cristaux  qu’on 
recueille  sur  un  filtre.  Après  les  avoir  comprimés,  on  les  lave  à 
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l’alcool  faible  et  à l’eau,  tous  deux  refroidis  à 0".  On  les  purifie  en 
les  dissolvant  dans  l’eau  à 40“  et  évaporant  la  solution  dans  le  vide, 
ou  bien  on  y ajoute  de  l’alcool,  et  l’on  refroidit  la  liqueur  à 0“. 

Couipoiiiiion.  — L’iiémoglobine  ainsi  préparée  possède  à peu 
près  la  composition  des  matières  albuminoïdes,  à cela  prés  qu’elle 
renferme  une  petite  quantité  de  fer.  Voici  sa  composition  d’après 
M.  lloppe-Seyler  : 


Carbone 

Hydrogène 

7,2 

Azote  

1G,2 

Oxygène  

21,5 

Fer 

0,42 

Soufre 

0,7 

Propriétés.  — L’hémoglobine  se  présente  sous  forme  de  cris- 
taux qui  sont  différents  suivant  l'espèce  de  sang  d’où  on  les  a reti- 
rés. Généralement  ces  cristaux  appartiennent  au  système  ortlio- 
rliombique.  Ceux  du  sang  humain  présentent  sous  le  microscope  la 
forme  qu'indique  la  figure  132.  Us  sont  rouges  et  biréfringents.  Us 
renferment  de  l’eau  de  cristallisation. 

Us  se  dissolvent  dans  l’eau  ; et 
plus  facilement  dans  les  liqueurs 
faiblement  alcalines. 

La  solution  rouge  de  l’iiémo- 
globine  (oxyliémoglobine)  présente 
un  caractère  optique  important. 

Lorsqu’on  décompose  par  un 
prisme  la  lumière  qui  a traversé 
une  solution  étendue  d’hémoglo- 
bine, le  spectre  ainsi  formé  mon- 
tre deux  landes  noires  (bandes 
d’absorption)  entre  les  lignes  D 
et  E de  Fraunliofer  (page  32 i). 

(Stokes.) 

Les  cristaux  d’hémoglobine  ren- 
ferment de  l’oxygène  qui  est  fai- 
blement combiné  et  qu’on  peut  en  chasser  enl’exposant  dans  le  vide 
(lloppe-Seyler.)  L’hémoglubine  oxygénée  est  désignée  sous  le  nom 
(ïoxyhcino(jlobine.  L’hémoglobine  privée  d’oxygène  absorbe  de  ^nou- 
veau ce  gaz,  lorsqu'on  la  met  en  contact  avec  lui.  Chose  curieuse, 
l’oxyde  de  carbone  chasse  l’oxygène  de  l’hémoglobine  et  prend  sa 
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place.  (Cl.  Bernard.)  Celte  combinaison  d’hémoglobine  et  d’oxyde  de 
carbone  est  soluble  dans  l’eau. 

La  solution  d’oxyliémoglobine  cède  son  oxygène  à certains  agents 
réducteurs  tels  que  l’hydrogène  sulfuré.  L'hémoglobine  réduite 
donne  un  spectre  d’absorption  qui  montre  une  bande  unique,  située 
entre  les  deux  bandes  d’absorption  de  l’oxyhémoglobine. 

L’hémoglobine  décompose  le  peroxyde  d’hydrogène.  Elle  se  dé- 
compose elle-même  avec  une  grande  facilité.  Il  suffit  de  dessécher 
les  cristaux  au-dessus  de  0“  pour  qu’ils  s’altèrent.  La  solution 
aqueuse  d’hémoglobine  se  décompose  spontanément  au  bout  de 
quelques  heures,  à la  température  de  15°  et  au-dessus.  Les  acides, 
même  faibles,  favorisent  cette  décomposition  qui  se  manifeste  par 
un  changement  de  couleur.  La  belle  teinte  rouge  de  l’hémoglobine 
est  remplacée  par  une  teinte  brmie.  Dans  ces  conditions,  l’hémo- 
globine se  dédouble  en  une  matière  albumino'ide  (globuline)  et  en 
un  pigment  ferrugineux  qu’on  désigne  sous  le  nom  dliémalhie.  En 
même  temps  une  petite  quantité  d’acides  gras  est  mise  en  liberté. 
(Iloppe-Seyler.) 

llcmatine.  — L’iiémathie  a reçu  différents  noms.  M.  Lecanu, 
qui  l’a  d’abord  étudiée,  l’avait  nommée  hémalosine.  Convenable- 
ment purifiée,  elle  se  présente  sous  forme  d’une  poudre  amorphe, 
d’un  bleu  noir,  assez  stable,  puisqu’elle  supporte  sans  se  décom- 
poser une  température  de  180°.  Elle  renferme  du  carbone,  de  l’hy- 
drogène, de  l’azote,  de  l’oxygène  et  du  fer.  Incinérée,  elle  laisse 
12,8  pour  100  d’oxyde  de  fer. 

Elle  est  insoluble  dans  l’eau,  l’alcool,  l’éther  et  le  chloroforme. 
Elle  se  dissout  dans  les  alcalis,  dans  l’ammoniaque  et  dans  les 
acides,  assez  facilement  dans  l’alcool  ammoniacal  ou  dans  l’alcool 
additionné  d’acide  chlorhydrique.  Ces  solutions  sont  d’un  brun 
ronge.  L’hématine  forme  avec  l’acide  chlorhydrique  une  combinai- 
son cristallisable  en  lamelles  rhombo'idales  : ces  cristaux  sont  ca- 
ractéristiques et  très-faciles  à reconnaître  au  microscope  (chlor- 
hydrate d’hémaline). 

Ilémaioïdine.  — Ce  corps  est  sans  doute  un  produit  de  décom- 
position de  l’hémoglobine.  M.  Virchow  l’a  rencontré  iifélaide  cris- 
taux orangés  dans  d’.anciens  foyers  hémorrhagiques  du  cerveau. 
On  le  trouve  aussi  dans  le  sang  exposé  à l’air,  dans  le  sang  extra- 
vasé des  follicules  deCraef.  On  le  retire  assez  facilement  des  corps 
jaunes  renfermés  dans  l’ovaire  de  la  vache,  en  les  broyant  avec  du 
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verre,  faisant  diriger  pendant  quelques  jours  avec  du  chloroforme. 
Après  1 évaporation  de  la  solution  jaune  chloroformique  il  reste 
un  résidu  qu  on  épuisé  par  1 étherpour  le  débarrasser  des  corps  gras. 

L hématoidine  cristaîlise  en  petits  prismes  transparents,  rouge 
O a ngé.  Elle  est  insoluble  dans  1 eau  et  dans  l’alcool,  peu  soluble 
dans  l’éther,  soluble  dans  le  chloroforme  qu’elle  colore  en  jaune  d'or, 
et  dans  le  sulfure  de  carbone  qu’elle  colore  en  rouge.  Elle  offre 
quelques  analogies  avec  la  bilirubine  (page  742). 

GLOBULINE. 

Beizelius  a nommé  ainsi  la  matière  albuminoïde  coagulable  qu’on 
peut  retirer  des  globules  du  sang  et  qu’on  considère  aujourd’hui 
comme  un  produit  de  dédoublement  de  l’hémoglobine.  Cette  ma- 
tieie  ou  une  substance  analogue  existe  dans  le  cristallin.  Pour 
l’obtenir  on  broie  des  cristallins  de  bœuf  avec  de  l’eau  et  on  filtre 
la  liqueur.  On  obtient  ainsi  une  solution  de  globuline.  Celle-ci  se 
rapproche  beaucoup  de  l'albumine  par  ses  propriétés.  Lorsqu’on 
la  chaufle  elle  se  trouble  a 75°,  mais  ne  se  coagule  complètement 
qu  à 95°.  Elle  n est  précipitée  ni  par  l’acide  acétique,  ni  par  les 
alcalis.  Mais  lorsqu’on  neutralise  ces  solutions  acides  ou  alcalines, 
il  se  forme  un  précipité.  Une  solution  de  globuline  est  précipitée 
par  un  courant  de  gaz  carbonique. 


CASÉINE. 

Loi  squ  on  ajoute  à du  lait  un  acide  quelconque,  il  s’y  forme  im- 
médiatement un  coagLiium  épais  qui  est  dû  à la  caséine.  L’acide 
lactique,  qui  se  développe  dans  le  lait  j)ar  la  fermentation  du  sucre 
de  lait  (p.  654)  produit  lui-même  cette  précipitation.  On  dit  alors 
que  le  lait  se  caille.  Le  précipité  est  formé  par  une  matière  albu- 
minoïde à laquelle  on  a donné  le  nomdecaséiue  et  qu’on  envisaf^^e 
comme  identique  avec  l’albumine  coagulée.  ° 

La  caséine  se  dissout  dans  les  liqueurs  alcalines  et  même  dans 
certains  sels  alcalins,  tels  que  le  carbonate  et  le  phosphate  de  so- 
dium. G est  dans  cet  état  qu’elle  est  contenue  dans  le  lait  qui  est 
alcalin  à l’état  frais.  Cette  solution  d’albuminalc  alcalin  à laquelle 
011  donne  le  nom  de  caséine  soluble,  soumise  à l’évaporation,  se 
couvre  de  pellicules.  Elle  est  précipitée  en  flocons  par  l’acide  acé- 
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tique  qui  s’empare  de  l’alcali.  Elle  est  coagulée  aussi  par  Iç  suc  gas- 
trique qui  est  acide  et  qui  renferme  un  ferment  qu’on  désigne  sous 
le  nom  de  'pepsine.  Ce  ferment  existe  dans  Xdiprésure  qu’on  prépare 
avec  le  quatrième  estomac  des  veaux,  et  dont  on  se  sert  pour  cailler 
le  lait  écrémé,  en  vue  de  la  préparation  du  fromage.  La  caséine 
plus  ou  moins  altérée  par  la  putréfaction  forme,  en  effet,  la  base 
des  différentes  espèces  de  fromage. 

GÉLATINE. 

Les  os  renferment  une  matière  cartilagineuse  qu’on  peut  isoler 
en  épuisant  par  l’acide  chlorhydrique  les  sels  minéraux  qu’ils  ren- 
ferment, c’est-à-dire  le  phosphate  et  le  carbonate  calciques.  Il 
reste  une  matière  demi-transparente,  élastique,  qui  présente  la 
forme  de  l’os  lui-même.  Cette  matière  qu’on  a nommée  osséine  ou 
collagène,  est  insoluble  dans  l'eau  froide,  mais  par  une  longue 
ébullition,  ou,  plus  rapidement,  par  digestion  avec  de  l’eau 
chauffée  à quelques  degrés  au-dessus  de  100°,  elle  se  dissout  et 
forme  une  solution  qui  se  prend  par  le  refroidissement  en  une 
gelée  transparente.  Le  corps  qui  résulte  de  cette  tranformation  se 
dissout  en  petite  quantité  dans  l’eau  froide,  en  abondance  dans 
l’eau  boLullante,  et  la  solution  faite  à chaud  se  prend  en  gelée  par 
le  refroidissement.  De  là  le  nom  de  gélatine. 

D’autres  tissus  de  récoiiomie  animale  possèdent  la  propriété  de 
se  convertir  en  gélatine  par  rébullilion  avec  l'eau.  11  en  est  ainsi 
du  tissu  cellulaire,  de  la  peau,  des  écailles  et  de  la  vessie  natatoire 
des  poissons.  La  vessie  natatoire  des  esturgeons,  qui  arrive  dans 
le  commerce  sous  le  nom  de  colle  de  poisson,  fournil  par  rébulli- 
lion avec  l’eau  une  gélatine  très-pure. 

Les  matières  qui  se  convertissent  en  gélatine  possèdent,  à peu  de 
chose  près,  la  même  composition  que  la  gélatine  elle-même.  On  ne 
sait  donc  rien  de  précis  sur  le  changement  que  l’eau  bouillante  leur 
fait  éprouver. 

La  gélatine  sèche  se  présente  sous  forme  de  plaques  transpa- 
rentes, sonores,  jaunâtres,  ou  plus  ou  moins  colorées  en  brun, 
suivant  leur  épaisseur  et  leur  pureté. 

La  solution  aqueuse  est  précipitée  par  l'alcool  en  flocons  blancs. 
Les  acides  ne  la  précipitent  point,  à l’e.xception  de  l’acide  tannique 
qui  y forme  un  coagulum  épais,  combinaison  de  tannin  et  de  géla- 
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fine.  L action  du  tannin  sur  les  matières  gélatineuses  est  mise  à 
piofit  dans  la  fabiication  du  cuir  tjue  l’on  obtient  en  laissant  en 
contact  les  peaux  vertes  ou  fraîches,  préalablement  gonflées,  avec 
le  tan,  cest-à-dire  avec  de  l’écorce  de  chêne  grossièrement  pulvé- 
risée, qui  renferme,  comme  on  sait,  de  l’acide  tannique. 

Lorsqu’on  ajoute  une  solution  de  clilore  à une  solution  de  géla- 
tine, il  se  forme  un  trouble  blanc,  qui  se  convertit  en  présence 
d’un  excès  de  chlore,  en  un  précipité  blanc  floconneux. 

Les  solutions  de  gélatine  sont  précipitées  par  le  chlorure  de  pla- 
tine et  par  le  sublimé  corrosif,  mais  non  par  l’alun,  les  sels  de 
plomb,  de  cuivre,  d’argent,  etc.  Soumise  à l’ébullition  avec  de  l’a- 
cide sullurique  étendu,  la  gélatine  se  convertit  en  leucine  (p.  599) 
et  en  une  substance  que  Braconnot  a nommée  sucre  de  gélatine 
et  qui  est  le  glycocolle  (page  597). 

Chondrine.  Les  cartilages  des  fausses  côtes,  soumises  à une 
ébullition  trés-prolongée  avec  de  l’eau,  se  dissolvent  en  formant 
une  liqueur  qui  se  prend  en  gelée  par  le  refroidissement.  Cette 
matièie  gélatineuse  est  la  chondrine.  Elle  se  distingue  de  la  géla- 
tine pai’  la  propriété  que  possède  sa  solution  aqueuse  de  donner 
des  piécipités  avec  tous  les  acides,  et  avec  un  très-grand  nombre 

de  sels  métalliques.  L’alun  y forme  un  précipité  floconneux  abon- 
dant. 


Les  substances  que  nous  venons  de  décrire  très-sommairement 
et  d’autres  qui  font  partie  des  humeurs  et  des  tissus  de  l’économie 
animale,  subissent  dans  1 organisme  des  transformations  diverses 
Elles  tirent  leur  origine  du  règne  végétal,  qui  seul  peut  élaborer 
des  matières  aussi  complexes.  Avec  les  aliments  elles  passent  dans 
l’organisme  des  animaux  qui  les  assimilent,  et  ce  travail  d’assi- 
milation ne  fait  éprouver  à ces  matières  azotées  que  des  modifi- 
Cc^ions  peu  profondes.  Mais  une  fois  fixées  dans  les  tissus,  elles 
n’y  demeurent  point  indéfiniment,  car  tout  change  et  se  renou- 
\elle  iiicessaiiient  dans  1 économie.  Devenues  impropres  à la  vie 
elles  dispai  aissent  à leur  tour,  emportées  par  ce  grand  mouvement 
d’oxydation  qui  fait  de  l’économie  un  foyer  permanent  de  combus- 
tion lente.  Une  partie  notable  de  l’oxygène  qui  arrive  dans  les  pou- 
mons, à chaque  inspiration,  pénètre  dans  le  sang,  et  se  convertit 
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dans  le  système  capillaire  et  dans  l’inlimité  des  tissus  en  gaz  car- 
bonique. Ce  gaz  qui  revient  au  poumon  dans  le  sang  veineux,  est 
exhalé  dans  chaque  expiration.  L’air  expiré  en  renferme  de  4 à 
5 pour  100. 

Le  gaz  carbonique  emporte  la  plus  grande  partie  du  carbone  qui 
entrait  dans  la  composition  des  corps  organiques  brûlés  pendant  les 
phénomènes  de  la  respiration.  L’hydrogène  de  ces  corps  est  éliminé 
sous  forme  d’eau.  Mais  que  devient  leur  azote  ? Chez  riiomme  et 
chez  un  grand  nombre  d’animaux  supérieurs,  l’azote  est  éliminé 
par  l’urée  que  renferment  les  urines.  Telle  est,  dans  ses  traits 
principaux,  cette  grande  fonction  de  la  respiration,  source  de  la 
chaleur  chez  tous  les  animaux. 

Mais  comment  s’accomplit  cette  oxydation  lente,  qui  constitue 
l’essence  des  phénomènes  de  la  respiration,  ainsi  que  Lavoisier  l’a 
démontré  le  premier.  Les  matières  organiques  propres  à être  oxy- 
dées sont-elles  brûlées  du  premier  coup,  ou  cette  oxydation  par- 
court-elle des  phases  successives,  de  telle  sorte  qu’entre  les  pro- 
duits complexes  qui  doivent  disparaître  et  les  derniers  termes  de 
leur  oxydation,  il  existe  un  certain  nombre  de  termes  intermé- 
diaires? Tout  porte  à penser  que  cette  dernière  opinion  est  la  vraie. 
On  a rencontré,  en  effet,  dans  les  tissus  et  dans  les  humeurs  de 
l’économie,  un  grand  nombre  de  corps  qui  possèdent  une  compo- 
sition plus  ou  moins  complexe,  et  qui  sont  les  produits,  et  comme 
les  témoins,  de  ce  travail  de  simplification  successive,  de  désassi- 
milation,  comme  on  dit. 

11  ne  faudrait  pas  croire,  d’un  autre  côté,  que  toutes  les  réac- 
tions chimiques  qui  se  passent  dans  l’économie  sont  des  phéno- 
mènes d’oxydation.  Avant  de  s’oxyder  définitivement  et  d’être  re- 
jetées de  féconomie,  les  matières  organiques  ingérées  ou  celles  qui 
font  partie  de  nos  tissus  et  de  nos  humeurs,  peuvent  subir  des 
transformations  diverses,  quelquefois  môme  des  complications  mo- 
léculaires. On  connaît  à cet  égard  la  célèbre  expérience  du  doc- 
teur Ure,  qui  ayant  ingéré  de  l’acide  benzoïque  a retrouvé  dans  ses 
urines  de  l’acide  hippurique.  L’analyse  a signalé  dans  l’économie 
la  présence  d’une  foule  de  matières  organiques  plus  ou  moins  com- 
plexes, à composition  définie,  azotées  ou  non  azotées,  et  qui  sont 
les  produits  de  ces  réactions  variées.  De  telles  réactions  s’accom- 
plissent et  dans  le  sang  et  dans  les  tissus,  principalement  dans  les 
organes  glandulaires,  tels  que  le  foie.  Dans  l’impossibilité  où  nous 
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sommes  de  décrire  tons  ces  produits  de  dcsassimilatioii,  nous  nous 
bornons  à mentionner  brièvement  les  plus  importants. 


LECITHINE. 

C*2H8iAzril09 

M.  Gobley  a donné  ce  nom  à une  matière  grasse,  phospliorée 
autrefois  signalée  dans  le  cerveau  par  Yauquelin.  Elle  existe  dans 
le  cerveau  et  dans  les  nerfs.  Ce  corps  ou  un  corps  très-voisin  de 

lui  a ete  décrit  récemment  par  M.  Liebreicli,  sous  le  nom  de  pro- 
iagon.  ■' 

M.  Gobley  a relire  la  léciUiine  du  jaune  d’œuf.  Pour  cela  on  épuise 
des  jaunes  d œuf  par  un  mélange  d’alcool  et  d’éther.  On  ajoute  à la 
solution  alcoolique  et  elliérée  une  solution  alcoolique  de  chlorure 
de  cadmium:  il  se  forme  un  précipité  blanc  floconneux  qu’onpurifie 
par  des  avages  à l’alcool  et  à l’éther.  Ce  précipité  est  une  combi- 
naison de  chlorure  de  cadmium  et  de  chlorhydrate  de  lécithine, 
n e delaje  dans  1 ether  et  on  le  décompose  par  l’hydrogène  sul- 
ure:  il  se  précipité  du  sulfure  de  cadmium,  et  du  chlorhydrate  de 
lecilhme  reste  en  dissolution  et  peut  être  obtenu  par  évaporation, 
sous  forme  d une  masse  analogue  à la  cire.  La  solution  alcoolique 
de  ce  chloi  hydrate  étant  décomposée  par  l’oxyde  d’argent,  la  léci- 
thine est  mise  en  liberté  et  reste,  après  l’évaporation,  sous  forme 
d une  masse  homogène  translucide.  On  peut  aussi  précipiter  la  lé- 

Scker”  dilorure  de  cadmium. 

F.lle^si^dél'"'''  •‘■ès-ahérable,  ainsi  que  toutes  ses  combinaisons. 
Elle  se  décomposé  rapidement  lorsqu’on  fait  bouillir  la  solution 
alcoo  ique  du  chlorhydrate  avec  de  l’e.iu  de  baryte  : il  se  Dréciuite 
de  oleate  et  du  pahnitale  de  baryum,  il  se  forme  du  phosphoWy- 
cerate  de  baryum,  et  il  reste  en  dissolution  une  base  orgaiiique'’qL 
a ete  désignée  sous  le  nom  de  nèvrùie.  (Liebreich  ) 

M.  Strecker  représenle  ce  dédoublement  iiitéres’saiit  par  l’éciua- 
lion  suivante  : ^ ^ 


C**II8‘AzPh08 

Lécithine. 


3II-0  = CTiophQo  -t-  C®II‘»AzO- 

Acitle_  Névrine. 

pliosphoglyceiique. 


CiBIpiQî 

Acide 

oléique. 


G 10113*02 
Acide 

paltiiilique. 


La  névrine  est  une  base  oxygénée  dont  la  constitution  est 
connue.  C est  1 hydrate  de  triméthyl-hydroxélhylêne-ammoiiiuin. 
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(CH5)3  ( Az.OII 


Le  chlorure  de  celte  base  ammoniée  se  forme,  par  synthèse, 
lorsqu’on  fait  réagir  le  glycol  chlorhydrique  sur  la  Iriaiélhylamine. 
(A.  Wurlz). 


C^ll^ 


OH 

Cl 


+ (CIP)^\z 


— (CI15J3  j AZl-1 

Chlorure  de  Iriméthyl- 
liydroxéthylène-ammoniuin. 


La  névrine  est  identique  avec  une  base  queM.  Strecker  avait  ré- 
lirée  de  la  bile  et  désignée  sous  le  nom  de  choline. 


CIIOLESTÉRI^E. 

Ce  corps  est  très-répandu  dans  l’organisme.  On  le  trouve  dans 
la  bile;  il  est  l’élément  principal  de  la  plupart  des  calculs  biliaires. 
On  le  rencontre,  en  outre,  en  petite  quantité,  dans  le  sérum  du 
sang,  dans  le  cerveau,  dans  le  jaune  d’œuf,  dans  le  pus,  dans  le 
liquide  des  hydrocèles,  etc. 

Sa  solubilité  dans  l’alcool  et  surtout  dans  l’éther,  et  la  facilité 
avec  laquelle  il  cristallise  de  ses  solutions  permettent  de  l’isoler 
facilement.  La  cholestérine  se  dépose  ordinairement  en  lames 
rhomboïdales  minces  et  brillantes.  Elle  fond  à 145®  et  peut  être 
sublimée,  à l’abri  du  contact  de  l’air,  à 560°. 

La  cholestérine  peut  former  avec  les  acides  des  combinaisons 
neutres,  analogues  aux  éthers  : elle  parait  jouer  le  rôle  d’un  alcool 
monoatomique. 


Les  principaux  éléments  organiques  de  la  bile  sont  deux  acides 
complexes,  tous  deux  azotés,  et  dont  l’im  renferme,  en  outre,  du 
soufre:  ce  sont  les  acides  glycocholique  et  taurocholique.  Ces  aci- 
des ne  sont  pas  contenus  dans  la  bile  de  tous  les  animaux.  On  les 
a surtout  retirés  de  la  bile  de  bœuf.  Ils  entrent  aussi  dans  la  com- 
position de  la  bile  humaine.  La  bile  renferme,  en  outre,  des  ma- 
tières colorantes  dont  la  plus  importante  est  la  bilirubine.  Nous 
allons  décrire  sommairement  tous  ces  corps. 


ACIDE  TAUROCIIOLIQUE. 
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ACIDE  GLYCOCIIOLIQUE. 

C^qi^AzOo 

II  est  contenu  dans  la  bile  sous  forme  de  glycocliolate  de  so- 
dium. On  peut  obtenir  ce  sel  à l’état  cristallisé  avec  la  bile  de 
bœuf.  Pour  cela,  on  décolore  cette  dernière  avec  le  charbon  ani- 
mal, on  filtre,  on  évapore  le  liquide  et,  après  avoir  desséché  par- 
faitement le  résidu,  on  le  fait  dissoudre  dans  l’alcool  absolu;  on 
introduit  la  solution  dans  un  flacon,  et  l’on  ajoute,  avec  précaution, 
de  l’éther,  de  manière  à former  deux  couches.  Celles-ci  se  mêlent 
lentement  et  le  glycocliolate  de  sodium  se  dépose  en  cristaux. 
(Plattner.) 

La  solution  de  ce  sel,  additionnée  d’acide  sulfurique  étendu,  se 
trouble  et  laisse  bientôt  déposer  facide  glycocholique  sous  forme 
d’aiguilles  fines. 

Cet  acide  est  peu  soluble  dans  l’eau  et  dans  l’éther.  Il  se  dissout 
dans  l’alcool.  11  exerce  le  pouvoir  rotatoire  à droite.  (Iloppe-Seyler.) 
Sous  l’inlluence  de  l’acide  chlorhydrique,  il  se  dédouble  en  acide 
cholalique  et  en  glycocolle  (page  507).  (Strecker.) 

C26H43AzO«  + ir-0  = C2qi4oo3  + r;^ii«Az02 

Acide  glycocholique.  Acide  cholalique.  Glycocolle. 

Acide  cliolaliqiie.  — Il  existe  à l’état  amorphe  et  à l’état 
cristallisé.  Il  se  dépose  de  sa  solution  éthérée  en  prismes  à 4 pans 
terminés  en  biseaux  et  renfermant  deux  molécules  d’eau  de  cris- 
tallisation. Par  une  longue  ébullition  avec  les  acides,  il  se  convertit 
en  un  corps  résineux  que  Berzelius  a nommé  chjslijsine. 

C241I4005  — C24IFG03  + OJI^O 

Dyslysine. 


ACIDE  TAUROCIIOLIQUE. 
C-oiO^AzSO’ 


Cet  acide  reste  à l’état  de  sel  de  sodium,  dans  la  solution 
éthérée  qui  a laissé  déposer  du  glycocliolate  de  sodium.  On  ne  l’a 
pas  encore  obtenu  à l’état  cristallisé.  11  exerce  le  pouvoir  rota- 
toire à droite. 

Soumis  à l’ébullition  avec  des  acides  étendus  ou  avec  des 
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alcalis,  il  se  dédouble  en  acide  cholalique  et  en  taurine.  (Strecker.) 


C^eiFSAzSO^  + II^O 


C241I4003  + C-lDAzSO- 


Acide  cholalique.  Taurine. 


Taurine. 


La  taurine,  découverte  par  Léopold  Gm  elin,  a été  décrite  page  579. 


BILIRUBINE. 

C'«H*«.Az203 


Cette  matière  existe  dans  la  bile  et  dans  les  calculs  biliaires  de 
l’homme.  Pour  la  retirer  de  ces  derniers  qui  la  renferment  à l’état 
de  pigment-calcaire,  on  les  broie,  et  on  les  épuise  successivement 
par  l’éther,  qui  enlève  la  cholestérine,  puis  par  l’eau  bouillante  et 
par  le  chloroforme.  La  matière  colorante  reste  dans  le  résidu  à 
l’état  de  combinaison  calcaire  : pour  la  décomposer  on  ajoute  de 
l’acide  chlorhydrique,  on  dessèche  le  tout,  et  l’on  épuise  la  matière 
sèche  par  le  chloroforme.  La  solution  chloroformique  laisse  après 
l’évaporation  un  résidu  qui  renferme,  indépendamment  de  la  biliru- 
bine, trois  autres  pigments  biliaires  que  nous  ne  ferons  que  men- 
tionner : la  biliprasine,  la  bilifuscine  et  la  bilihumine.  L’alcool 
extrait  de  ce  résidu  la  bilifuscine.  Le  nouveau  résidu  repris  par  le 
chloroforme  lui  cède  la  bilirubine,  que  l’alcool  précipite  en  flocons 
orangés  delà  solution  chloroformique. 

La  bilirubine  s’obtient  en  petits  cristaux  d’un  rouge  foncé  par 
l’évaporation  de  sa  solution  dans  le  chloroforme.  Elle  est  insoluble 
dans  l’eau,  très-peu  soluble  dans  l’éther  et  dans  l’alcool.  Elle  se 
dissout  dans  le  chloroforme,  la  benzine,  le  sulfure  de  carbone.  Elle 
est  très-soluble  dans  les  alcalis,  en  formant  une  solution  rouge 
orangé  qui  devient  d’un  jaune  pur  par  l’addition  d’eau.  L’acide 
chlorhydrique  en  précipite  la  bilirubine.  La  solution  ammoniacale 
de  bilirubine  donne  des  précipités  avec  les  chlorures  de  calcium  et 
de  baryum  et  avec  l’acétate  de  plomb. 


Lorsqu’on  agite  au  contact  de  l’air  une  solution  de  bilirubine 
dans  la  soude,  elle  verdit  en  attirant  l’oxygène.  L’acide  chlorhy- 
drique précipite  la  biliverdine  de  la  solution. 


BILIVERDINE. 


C'«II‘8Az20* 


CRÉATINE. 
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C’est  une  poudre  d’un  vert  vif,  insoluble  dans  l’eau,  l’éther  et  le 
chloroforme,  soluble  dans  l’alcool.  Elle  renferme  un  atome  d’oxy- 
gène de  plus  que  la  bilirubine. 

Ajoutons  qu’on  a encore  signalé  dans  la  bile  la  présence  d’autres 
matières  colorantes,  la  bilifuscine  C^®0'®Az"ü'^,  la  biliprasine 
C‘®H--Az*0®,  et  la  bilihumine. 


CRÉATINE; 

-f-  H®0  • 

Ce  corps  a été  découvert  par  M.  Chevreul  dans  le  bouillon.  Il 
existe  tout  formé  dans  les  muscles  et  passe  dansl’extrait  deviande. 
Pour  le  préparer  on  traite  la  solution  de  cet  extrait  par  le  sous- 
acétate  de  plomb,  on  filtre,  on  débarrasse  la  liqueur  de  l’excès  de 
plomb,  par  l’hydrogène  sulfuré,  et  l’on  évapore  à une  douce  cha- 
leur jusqu’à  cristallisation.  On  sépare  les  cristaux  de  l’eau-mère, 
on  ajoute  à celle-ci  de  l’alcool,  qui  détermine  la  précipitation  d’une 
nouvelle  quantité  de  créatine.  (Neubauer.) 

La  créatine  cristallise  en  prismes  clinorhombiques,  incolores, 
brillants,  qui  renferment  une  molécule  d’eau.  A 100“  ils  la  perdent 
et  deviennent  opaques. 

Sous  l’influence  des  acides  ou  par  une  longue  ébullition  avec  de 
l’eau,  la  créatine  se  convertit  en  créatinine. 

CmVz-02  = C^HL\z"0  4-  Il^O 

Créatine.  Créatinine. 

Loi  squ  on  fait  bouillir  la  créatine  avec  de  l’eau  de  baryte,  elle 
se  convertit  en  sarcosine  en  meme  temps  qu’il  se  dégage  de  l’am- 
moniaque et  qu  il  se  sépare  du  carbonate  de  baryum.  On  admet 
que  le  gaz  carbonique  et  1 ammoniaque  se  produisent,  dans  cette 
circonstance,  aux  dépens  de  l’urée,  formée  directement  par  le  dé- 
doublement de  la  créatine. 

C4l9Az‘02  4-  H20  C4PAz02  4-  ClHAzsO 

Créatine.  Sarcosine.  Urée. 

La  sarcosine  est  le  méthylglycocolle.  Elle  est  isomérique  avec  la 
lactamide  et  l’alanine  (page  598).  On  l’a  obtenue  artificiellement 
en  traitant  l’acide  monochloracétique  par  la  méthylamine. 
(Volhard.) 
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CMFCIO.OH  + CIF.II-Az  = + IICl 

Acide  Metliylamiiie-  Sarcosine. 

mono  rliloracéli  que. 

M.  Volhard  a réalisé  la  synthèse  de  la  créatine,  en  faisant  réagir 
la  cyanamide  sur  la  sarcosine.  La  cyanamide  CAz.AzH-  représente 
du  cyanate  d’ammonium  moins  de  l’eau. 

CAz‘^0-  + C-IDAzO"  =r  C^IR\z50- 

Cyanamide.  Sarcosine.  Créaline. 

CRÉATININE. 

C^IPAz’O 

Ce  corps  existe  dans  le  tissu  musculaire  indépendamment  de  la 
créatine.  On  peut  le  précipiter  des  eaux  mères  d’où  celle-ci  s’est 
déposée,  en  y ajoutant  une  solution  alcoolique  de  chlorure  de  zinc, 
avec  lequel  la  créatinine  forme  une  combinaison  cristalline. 

La  créatinine  cristallise  en  prismes  clinorhombiques.  Elle  es^ 
beaucoup  plus  soluble  dans  l’alcool  que  la  créatine.  Elle  est 
douée  de  propriétés  basiques  et  forme  avec  l’acide  chlorhydrique  un 
composé  cristallisable. 

La  créatine  et  la  créatinine  ont  été  rencontrées  non-seulement 
dans  les  muscles,  mais  encore,  en  petite  quantité,  dans  le  cerveau, 
dans  le  sang,  dans  l’urine. 


Parmi  les  produits  de  désassimilation,  nous  citerons  encore  : 

La  leucine  C^H'^AzO-,  qui  appartient  à la  série  homologue  du  gly- 
cocolle  (p.  597),  et  qu’on  a rencontrée  dans  un  grand  nombre 
d’organes,  surtout  dans  le  pancréas,  les  glandes  salivaires,  la  rate, 
le  foie. 

La  tyrosine  C^IPlVzO^^,  corps  cristallisable  en  aiguilles  Unes,  qu’on 
a extrait  du  pancréas  et  delà  rate  (page  GOG). 

On  sait  d’ailleurs  que  la  leucine  et  la  tyrosine  ont  été  obtenues 
directement  par  l’action  des  alcalis  sur  les  matières  azotées  com- 
plexes (p.  729). 

Vacide  hippurique  C^IPAzO^  dont  nous  avons  indiqué  l’origine 
(page  G9I). 
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Vacide  urique  C'HI‘Az^0'',  qui  existe  en  pelite  qiianlilé  dans 
1 urine  humaine,  el  qui  constitue,  en  grande  parlie,  lïirine  des  oi- 
seaux et  des  repliles  (page  C15). 

C^IIcAz^Ô^  produit  d’oxydation  de  l’acide  urique,  que 
Vauquelin  el  Buniva  ont  extrait  autrefois  des  eaux  de  l’amnios  de 

la  vache  et  qu’on  a aussi  rencontré  dans  l'urine  des  jeunes  veaux 
(page  G19). 

DiVers  autres  produits  se  rattachent  cà  l’acide  urique.  Cesont: 

La  a:a?^^A^;^cC5^‘Az^0^  matière  jaune  que  Proust  a découverte 
dans  certains  calculs  rares  (calculs  xanthiques)  el  qu’on  rencontre 
aussi  en  petite  quantité  dans  le  muscles,  dans  le  pancréas,  dans 
le  foie,  dans  l’urine. 

Vhypoxanthine  ou  sarcine  C^II^Az^O,  corps  blanc  amorphe  que 
Scherer  a retiré  de  la  rate,  et  dont  Strecker  a signalé  l’existence 
dans  le  tissu  musculaire.  L’hypoxanthine  forme  avec  l’acide  chlor- 
hydrique une  combinaison  cristallisable.  Elle  offre  des  rapports  de 
composition  intéressants  avec  la  xanthine  et  l’acide  urique. 

Acide  urique,  C^IPAz^O* 

Xantiiine,  C^lUAz^O- 
Ilypoxanthine,  C“lI‘Az*0 

Lorsqu  on  fait  boudlir  l’hypoxanthine  avec  l’acide  azotique,  elle 
se  convertit  en  un  corps  nitrogéné.  Sous  l’influence  des  agents 
réducteurs,  tels  que  le  sulfate  ferreux,  ce  corps  nitrogéné  se  con- 
vertit en  guanine  C^lUz^ü.  Ce  dernier  corps  a été  d’adord  retiré  du 
guano.  On  l’a  rencontré  dans  le  tissu  du  pancréas. 
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